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2020-Modelo
Pregunta A5.-

a) En el ion permanganato MnOy4 el Mn tiene estado de oxidacion +7 y pasa a estado +2 en el

sulfato de manganeso (II), luego se reduce y es el oxidante.

SR reduccion: MnO4 +8H" + 5¢” — Mn*" + 4H,0O

En el agua oxigenada el oxigeno tiene oxidacion -1, y en el oxigeno O, tiene estado estado de

oxidacion 0, luego se oxida y es el reductor

SR oxidacion: HyO, — O, + 2H" + 2¢

b) Reaccion i6nica global: para igualar el numero de electrones multiplicamos la de reduccion por 2

y la de oxidacion por 5y sumamos 2 MnOy + 16H" + 5H,0; — 2Mn*" + 8H,0 + 50, + 10H"

Simplificando 2 MnO4 + 6H" + 5H,0, — 2Mn*" + 8H,0 + 50,

Reacci(')n global: 2 KMI’IO4 + 3stO4 + 5H202 — 2MHSO4 + 8H20 + 502 + KZSO4

>FEnunciado indica “molecular global” pero realmente hay especies ionicas, no moleculares.
0,01melH;6; 5molO,

9 02 Ostae) S Fae) SmoHO,
Usando la ley de los gases ideales V=nRT/P=2-10"-0,082-(273+21)/(720/760)=5,1-10> L O,
Pregunta B4.-

a) El sulfato de cobre se disocia en sus iones: Cu*" y SO4*; en el catodo el cobre se reduce a Cu 'y en
el anodo el oxigeno del H,O se oxida pasando de estado de oxidacién -2 a 0 en O..

Catodo, reduccion: Cu** +2e” — Cu

Anodo, oxidacion: 2H,O — O, + 4H" + 4¢°

Reaccion i6nica global (multiplicamos la del catodo por 2 y sumamos)

2Cu*" + 2H,0 — 2Cu + O, + 4H'

Reaccion global: 2CuSO4 + 2H,O — 2Cu + 2H,S04 + O,

b) Planteamos igualar el nimero de moles de atomos de Cu asociados a la corriente que circula
asociados a la corriente durante ese tiempo y el nimero de atomos de Cu en esa disolucion

=2-10"mol O,

€ 1mete 1molCu 4-10"* mol€uSO; 1 mol Cu
2= : ‘ts= -0,250 ECuSO;{ae) ——————
s 96485€ omote 11.CuSO, fac) N Imol CuSO,
4-1072-0,250-96485-2

t= 1.2

b

=1608s

€ 1mole: 1molO

) 127 2.16085=5-10""mol O,

96485€ 4 mele
Usando la ley de los gases ideales V=nRT/P=5-107-0,082-(273+25)/1,5=8,1-10° L O,

2019-Julio

Pregunta A4.-

a) HNO:s: 4cido nitrico 6 hidrogeno(trioxidonitrato)

Cl,: dicloro (se suele llamar cloro molecular)

HCIO;: 4cido clorico 6 hidrogeno(trioxidoclorato)

NO;: didxido de nitrogeno

H,O: agua 1 6xido de dihidrégeno

b) Realizamos ajuste en medio acido.

Oxidacion: el cloro pasa de estado oxidacion 0 a estado +5. Cl, se oxida y es la especie reductora
Semirreaccion oxidacion (anodo): Cl, + 6 H,O — 2CI10O5 + 12H" + 10e

Reduccion: el nitrogeno pasa de estado oxidacion +5 a estado +4. NO;™ se reduce y es la especie
oxidante

Semirreaccion reduccion (catodo): NO;” +2H' + 1e — NO, + H,O

¢) Multiplicamos la semirreaccion de reduccion por 10 y sumamos

Cl, + 6 H,O + 10NOs" + 20H" — 2ClO5 + 12H" + 10 NO, + 10 H,O

Cl, + 10NO5 + 8H" — 2ClO;y + 10 NO; + 4 H,O
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CL, + I0HNO; — 2HCIOs + 10 NO, + 4 H,O
100 gimp€L, 35,5-2g€L 1molCh 1 melHEIO;
2019-Junio-Coincidentes
Pregunta A3.-
a) Realizamos ajuste en medio acido.
Oxidacion: el cobre pasa de estado oxidacion 0 a estado +2. Cu se oxida y es la especie reductora
Semirreaccion oxidacion (4nodo): Cu — Cu®' + 2¢
Reduccioén: el nitrogeno pasa de estado oxidacion +5 a estado +4. NO;™ se reduce y es la especie
oxidante
Semirreaccion reduccion (catodo): NO;” + 2H' + 1e — NO, + H,O
Multiplicamos la semirreaccion de reduccion por 2 y sumamos
Cu+2NO; +4H" — Cu** + 2 NO, + 2 H,O
Cu + 4HNO3 — CUO\IO3)2 + 2 NOz + 2 HzO
El potencial es E°=E°ciodo~En0a0=0,80-0,34=0,46 V
b) Realizamos ajuste en medio acido.
Oxidacion: el zinc pasa de estado oxidacion 0 a estado +2. Zn se oxida y es la especie reductora
Semirreaccion oxidacion (4nodo): Zn (s) — Zn** (aq) + 2¢”
Reduccion: el hidrogeno pasa de estado oxidacion +1 a estado 0. H" se reduce y es la especie
oxidante
Semirreaccion reduccion (catodo): 2H" (aq) + 2¢” — Ha (g)
Sumamos semirreacciones:
Zn (s) + 2H" (aq) — Zn*" (aq) + Hz (g)
Zn (s) + 2HCI (aq) — ZnCl: (aq) + H2 (g)
El potencial es E°=E°id0-Enodtoe=0-(-0,76)=0,76 V
Pregunta B5.-
a) La sal fundida esta disociada en sus iones, A"y O*.
Semirreaccion oxidacion (4nodo): 20 — O, (g) + 4e
Semirreaccion reduccion (catodo): Al + 3e” — Al (s)
Multiplicamos semirreaccion oxidacion por 3 y semirreaccion reduccion por 4 y sumamos
Reaccion global: 6 O* +4 A’ — 3 O, (g) + 4Al (s)
b) Usando la definicion de amperio, el concepto de Faraday y la estequiometria de la reaccion

€ 1mole 1molAl 27gAl
3-36005-100<- : :
S S 96485€ 3mote 1molAl

¢) Usamos la proporcidon en masa entre Al y ALOs en el compuesto
2-27+3-16¢ Al,O,
100,7 g-Al- =190,2g Al, O,

2:27 gAl
2019-Junio
Pregunta A5.-
a) Realizamos ajuste en medio acido.
Semirreaccion oxidacion (anodo): Sn + 2 H,O — SnO, + 4H™ + 4¢”
Semirreaccion reduccion (catodo): NO; + 2H' + 1e — NO, + H,O
b) Multiplicamos la semirreaccion de reduccion por 4 y sumamos
Sn + 2 H,O +4NO;y + 8H" — SnO, +4 H" + 4 NO, + 4 H,O
Sn +4NO;y +4 H" — SnO, +4NO, + 2 H,O
Sl’l + 4HNO3 — Sl’lOz + 4 NOz + 2 HZO
o 100gi . 7ogPum __1motSn 1motSnO; 118,7+2-16g5n0, 90
A 100gimp-Sn 118,7¢gSn 1molSn 1 metSnO, 100
Pregunta B4.-

=28,6 g HCIO,

=100,7 g Al

=79,98 g SnO,
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a) Segun los datos de potenciales de reduccion, la plata tiene un potencial de reduccién mayor,
luego sera la que se reduce, y el hierro se oxidara.
Semirreaccion oxidacion (4nodo): Fe — Fe?" + 2¢”
Semirreaccion reduccion (catodo): Ag™ + le” — Ag
En el anodo los iones de Fe oxidados saldran del electrodo y se depositaran en la disolucion.
En el electrodo del catodo se depositaran los iones de Ag” reducidos provenientes de la disolucion.
b) El potencial es E°=E°c0do-E°inodoe=0,80-(-0,44)=1,24 V
c¢) Se pide dibujar el esquema; aparte de incluir un dibujo
(se pueden afiadir etiquetas con los iones pero se pone
genérico), se pide escribir la notacion esquematica de esa
pila. La notacion siempre es anodo — puente salino
(indicado con ||) — catodo
Fe (s) | Fe*' (aq) || Ag (aq) | Ag (5)
Componentes:
-Anodo: electrodo Fe sélido en disolucion con iones Fe?".
-Catodo: electrodo Ag sélida en disolucion con iones Ag”.
-Puente salino: dispositivo que conecta ambas semiceldas y las mantiene eléctricamente neutras
para que no acumulen carga que detendria sus reacciones. Suelen ser un tubo de cristal o de papel
de filtro, que tienen un electrolito relativamente inerte (disolucion de NaCl, KI, 6 Na,SOs) que
conduce la electricidad mediante el movimiento de iones. Los iones positivos del puente salino se
depositaran en la disolucion del catodo a medida que los iones Ag” se depositan en el electrodo del
catodo, y los iones negativos del puente salino se depositaran en la disolucion del anodo a medida
que el electrodo del 4nodo vaya depositando en la disolucion del anodo iones Fe*'.
d) Si se introduce una cuchara de plata en una disolucion de Fe*", la unica opcion es que la plata se
oxide y el hierro se reduzca, y en ese caso tendriamos:
Semirreaccion oxidacion (anodo): Ag — Ag™ + le
Semirreaccion reduccion (catodo): Fe*' +2e” — Fe
El potencial es E°=E°d0-Enode=-0,44-0,80=1,24 V, negativo, luego no es espontdnea y no ocurrird
nada.
2019-Modelo
Pregunta A5.
a) La sal se disocia en sus iones, CuCl, — Cu** + 2CI..
En el anodo se produce la oxidacién del ion cloruro a cloro gas:  2Cl" — Cl, (g) + 2¢
En el catodo se produce la reduccién del ion Cu** a Cu: Cu**+2¢ — Cu
1mel€Cu 2mote 96485C
159 g€ 63,5gCu 1molCu 1mele
2-3600s

¢) La reaccion global es 2CI' + Cu** — Cl, (g) + Cu

1mel€u 1molCl,

15,9¢-€u 63.50€0 1 =0,25mol Cl,

Aplicando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,25-0,082-(273+25)/1=6,1 L de Cl,
Pregunta B4.
a) En el ion permanganato MnO, el Mn tiene estado de oxidaciéon +7 y pasa a estado +4 en el
dioxido de manganeso MnQ4, luego se reduce y es el oxidante.
SR reduccion: MnO, +2H,0 + 3¢ — MnO, + 40H
En el ion sulfito SOs* el S tiene estado de oxidacion +4 y pasa a estado +6 en el ion sulfato SO.*,
luego se oxida y es el reductor
SR oxidacion: SO;* +20H — SO.* + H,O + 2¢”
b) Reaccion idnica global: para igualar el nimero de electrones multiplicamos la de reduccion por 2
y la de oxidacion por 3 y sumamos 2 MnOy + H,0 + 3S0;* — 2MnO; + 3SO,* + 20H"

Adaptado de fqprofes.net

b)

=6,7A
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Reaccion global: 2 KMnOs + H,O + 3K,SO5; — 2MnO, + 3K,SO,4 + 2KOH

>FEnunciado indica “molecular global” pero realmente hay especies ionicas, no moleculares.
0,33mol K550; 2molKMn©O; 1L KMnO,(ac

¢) 0,02£K;SO-tae)- 3 . slac)

1EK;SO-{ae) 3motKk;SO; 0,25molkMrO
2018-Julio

Pregunta A5.-
a) En el diéxido de manganeso MnO, el Mn tiene estado de oxidacion +4 y pasa a estado +2 en el
cloruro de manganeso (II), luego se reduce y es el oxidante.
SR reduccion: MnO, +4H" + 2¢” — Mn** + 2H,0
En el ion cloruro CI" el Cl tiene estado de oxidacion -1 y pasa a estado 0 en el cloro gas CI2, luego
se oxida y es el reductor
SR oxidaciéon: 2CI" — Cl, + 2¢e
b) Reaccion i6nica global: sumamos semirreacciones de oxidacion y reduccion
MnO, + 4H" 2ClI" —> Mn*" + 2H,0 + Cl,
Reaccion global: MnO, + 4HCl — MnCl; + 2H,O + Cl,
>FEnunciado indica “molecular global” pero realmente hay especies ionicas, no moleculares.
¢) Usando la ley de los gases ideales n=PV/RT=1-7,3/(0,082-(273+20)=0,3 mol Cl,

03 1motMn©O; 55+2-16gMnO,

,3motEt; 1molCl, 1mol MnO,

d) Usando la ley de los gases ideales n=PV/RT=1-7,3/(0,082:(273+20)=0,3 mol Cl,

0,3motCh- 4motHEl 36,5gHEl 100 gHCHae) 1LHCI(ac) —0,0977 L=97.7mL

Ilmol€l, 1molHEl  38gHCI 1180 gHEHace)

Pregunta B4.-
a) Para construir una pila Daniell son necesarias dos semiceldas, un puente salino y un conductor
que cierra el circuito.
-Anodo: electrodo de Zn en disolucion de ZnSO..
-Céatodo: electrodo de Cu en disolucion de CuSOe..
-Puente salino: dispositivo que conecta ambas semiceldas y las mantiene eléctricamente neutras
para que no acumulen carga que detendria sus reacciones. Suelen ser un tubo de cristal o de papel
de filtro, que tienen un electrolito relativamente inerte (disolucion de NaCl, KI, 6 Na,SO4) que
conduce la electricidad mediante el movimiento de iones.
b) Anodo. Semireaccién de oxidaciéon: Zn — Zn?>" + 2e". El metal del electrodo se oxida y pasan a
iones Zn*" a la disolucion.
Catodo. Semirreaccion de reduccion: Cu®* + 2e” — Cu. Los iones de Cu** en disolucion se reducen
y se depositan en el electrodo.
¢) Si, porque el potencial de reduccion del plomo es menor que el del cobre, de modo que los iones
Cu®" de la disolucion se reducen pasando a Cu, y el plomo se oxida pasando a Pb*".
Las racciones son
Catodo, SR reduccion: Cu** + 2e” — Cu
Anodo, SR oxidacién: Pb — Pb*" + 2¢’
Es un proceso espontaneo ya que E°=E°catodo-E°anodo=0,34-0,13>0
2018-Junio-coincidentes
Pregunta A2.-
a) En el ion nitrato NO;™ el N tiene estado de oxidacion +5 y pasa a estado +2 en el NO, luego se
reduce, es el oxidante, de modo que en el electrodo se debe producir oxidacion y ser el reductor.
Para que se reduzca el ion nitrato debe tener mayor potencial estdndar de reduccioén que el dnodo, y
eso solamente ocurre en el caso del aluminio.
b) E°=E°catodo-E°anodo=0,96-(-1,66)=2,62 V
¢) Catodo, SR reduccion: NOs +4H" + 3e— NO + 2H,0O
Anodo, SR oxidacién: Al — AP + 3¢

=0,0176 L=17,6cm’

=26,1gMnO,
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Proceso i6nico global: sumamos semirreaccionesw
NO;s +4H" + Al—> NO + 2H0 + AI**

Pregunta BS5.-

a) La sal se disocia en sus iones, CuCl, — Cu** + 2CI..

En el anodo se produce la oxidacién del ion cloruro a cloro gas: 2CI' —» ClL (g) + 2¢
En el catodo se produce la reduccién del ién Cu** a Cu: Cu*"+2¢ — Cu
1mel€u 2mele 96485C _5C 29,6-2-96485
29,6 Gt : : ==——-300-60 =——————-=63,5
b) 23 xgCu 1molCu 1mole  1s ST X 530060 ’

¢) En la nueva celda al AgCl fundido se disocia en Ag" y CI', y la plata se reduce con 1 electron.

) 5€ 1mote 1molAg 107,8gAg _

300-60s Is 96485€ Lmofe 1 =100,6g Ag
2018-Junio
Pregunta A5.-
a) Para que los metales se disuelvan, se tienen que oxidar pasando a iones, y por lo tanto debe haber
un oxidante que se reduzca. En una disolucion de HCI, que es un acido fuerte y esta totalmente
disociado, tenemos iones H" y CI', y la posible reduccion seria de H™ a Ha, de la que enunciado no
da potencial estandar de reduccion ya que siendo [HCI] = 1 M es la referencia y es cero.
Por lo tanto se disolveran los metales que tengan un potencial estandar de reduccion negativo, lo
que indica un potencial de oxidacion positivo, con mayor tendencia a oxidarse que H'; se disolveran
Na, Zn, Fe y Mn.
b) Las disoluciones son de sales solubles y estan disociadas en sus iones:
Nitrato de plata: AgNO; disociado en Ag" y NOy'.
Nitrato de cinc: Zn(NOs), disociado en Zn** y NOs".
Nitrato de manganeso (II): Mn(NOs), disociado en Mn** y NOy".
Para que se forme una capa del metal disuelto sobre la barra de hierro, el metal disuelto se debe
reducir, por lo que el hierro se debe disolver y oxidar. Por lo tanto el metal disuelto debe tener una
tendencia a reducirse (su potencial estindar de reduccion) mayor que la del hierro a oxidarse (el
potencial estandar de reducciéon cambiado de signo, que son 0,44 V. Solamente ocurrird con Ag,
pero no con Zn ni con Mn.
Pregunta B3.-
a) Anodo, oxidacion: 2Cl" — Cly(g) + 2¢°
Catodo, reduccion: Na* + le- — Na 32
Reaccion global: 2CI' + 2Na"™ — Cly(g) + 2Na
b) Si lo plantedsemos como una pila E°=E° s0d0-E°nodo=-2,71-1,36=-4,07 V, negativo, no espontaneo.
A ser una electrolisis, el potencial necesario para que se produzca debe ser al menos de 4,07 V.
¢) Usando la definicién de amperio (A=C/s), el concepto de Faraday y la estequiometria de la

. 2mote- 96485€ 1s
on  1mot€l; - : :
reaccion > T moteh 1 ~ o€

=19297s

2018-Modelo

Pregunta A4.-

a) En la disolucion de yoduro de cobalto (IT) tenemos cationes Co** y aniones I".

Si se deposita el metal, el cobalto se reduce y es el catodo, y el yodo se oxida.

Anodo, oxidacién: 2I' — I, + 2¢

Catodo, reduccion: Co** +2e — Co

b) Usando la definicién de amperio, el concepto de Faraday y la estequiometria de la reaccion
) o€ lmele 1motGo 59gCo

1,5-3600s-1,8 s 96485€ 2mote 1
¢) De la expresion anterior, se han depositado n=m/M=2,97/59=0,050 mol Co
Como teniamos inicialmente 500 mL 0,3 M, co=n¢/V — no=co-V=0,3-0,5=0,15 mol Co

=2,97gCo
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La nueva concentracion es ¢=(ny-n)/V=(0,15-0,05)/0,5=0,2 M
d) Por la estequiometeria el nimero de moles de Co y de I, es el mismo
m=n-M=0,05-127-2=12,7 g I,
Pregunta B5.-
a) El yodo molecular I, pasa de estado de oxidacion 0 a +5 en HIO;, luego se oxida, y el nitrogeno
pasa de estado de oxidacion +5 en HNO; a estado +4 en NO,, luego se reduce. Ajustamos en medio
acido ya que hay HNO:s.
Anodo, oxidacion: I, + 6H,0 — 2105 + 12H" + 10e”
Catodo, reduccion: NO;y +2H' + 1e- — NO, + H,O
b) I6nica global; multiplicamos la segunda por 10 y sumamos
I, + 6H,O + 10NOs + 20H" — 2105+ 12H" + 10NO, + 10H,O
I, + 10NOs + 8H" — 2105 + 10NO; + 4H,0
Molecular: I, + I0HNO; — 2HIO; + 10NO, + 4H,O
¢) Masa molar de I, =127-2=254 g/mol I,
Masa molar HNO; = 1 +14+3-16=63 g/mol HNO;
Y 1moell; 10molHNO; 63gHNO; 100gHNOsdis 1em® 646 et
A9 et Imolh,  1molHNO, 65 gHNO, 1ogHNOdis O
95 4 1mott; 10molNOz_1 INO
O A e Timot, OO
Usamos ecuacion de gases ideales V=nRT/P=1-0,082-(273+20)/(684/760)=26,7 L
2017-Septiembre-coincidentes
Pregunta A4.-
a) Se forma yodo molecular I, con estado de oxidacion 0 a partir HI donde esta con estado de
oxidacion -1, luego se oxida y es el anodo. El ion yoduro I" es la especie que actiia como reductor.
En el dicromato Cr,O-* el cromo tiene estado de oxidacion +6 y pasa estado de oxidacion +3 en
Cry(S0.)s, luego se reduce y es el catodo. El ion dicromato es la especie que actiia como oxidante.
Ajustamos en medio 4cido
Anodo, oxidacién: 21" — I, + 2¢
Catodo, reduccion: Cr.O* + 14H" + 6e — 2Cr*" + 7H,O
b) Reaccidn i6nica y molecular. Multliplicamos la de oxidacion por 3 y sumamos
Reaccion idnica: Cr,O,* + 14H" + 61" — 2Cr*" + TH,O +31,
Reaccion molecular: K,Cr,O7 + 4H,SO4 + 6HI — Crx(SO4); + 7H,0 +31; + K,SO,
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
¢) Masa molar de I, =127-2=254 g/mol I,
Masa molar K,Cr,O;7 = 2-39 +2:524+7-16=294 g/mol K,Cr,O,
Masa molar de HI =127 + 1 =128 g/mol HI
Comprobamos primero cual es el reactivo limitante

1mol K,Cr,0O,
60%@3@7-294 e 720,2molK2CrzO7

1mol HI
1 -—————=0,12mol HI
SgHT 18 0,12mo

La proporcion estequiométrica HI/K,Cr,O; es 6/1, y la real 0,12/0,2, luego el HI es el reactivo
limitante y el K,Cr,O; estd en exceso. Realizamos los calculos con el limitante.

0.12 3motl; 25491,

’ Gmol HI 1 molT,

2017-Septiembre
Pregunta A5.-
a) Para estropearse una varilla de plata s6lida se tendria que oxidar, por lo que en la disolucion de
FeSO, disociada en sus iones Fe*" y SO,* se tendria que reducir el hierro.

=1524¢1,
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El potencial de reduccion del hierro es -0,44 V mientras que el de la plata es 0,80, luego tiene mas
tendencia a reducirse la plata que el hierro, menos a oxidarse la plata que el hierro, y no se
estropearia la varilla.

Otras maneras de razonarlo:

-Con espontaneidad: la pila que formase siendo la plata anodo (se oxidase) y el hierro catodo (se
reduce) la reaccion Fe** + 2Ag — Fe + 2Ag" tendria de potencial E°=E°catodo-E°anodo=-0,44-0,80
<0 luego AG>0 y no seria espontaneo y no se produce.

-Cualitativo rapido: la plata es un “metal noble” y tiene un potencial de reduccion elevado, y el
hierro no lo es.

b) Si se libera hidrogeno molecular el H" del acido pasa a H, y se reduce, seria el catodo, luego el
cobre y el cinc serian los &nodos que se oxidan.

El potencial de reduccion del H"es 0 V al ser referencia, luego podemos plantear:

-Reaccion 2H' + Cu — Cu** +H, tendria de potencial E°=E°catodo-E°4nodo=0-0,34 < 0 luego
AG>0 y no seria espontaneo y no se desprende hidréogeno.

-Reaccion 2H' + Zn — Zn** +H, tendria de potencial E°=E°catodo-E°4nodo=0-(-0,76) > 0 luego
AG<0 y si seria espontaneo y si se desprende hidrogeno.

c¢) El disefio seria con dos cubetas / semiceldas y un puente salino entre ellas que cierre el circuito.
Al tener el mayor potencial de reduccion la plata, seria el catodo: seria un electrodo de plata
sumergido en una disolucion de iones Ag".

El anodo seria un electrodo de aluminio sumergido en una disolucion de ioines A
Anodo, oxidacion: Al — A" + 3¢

Catodo, reduccion: Ag™+ le — Ag

Reaccion global (multiplicamos la de reduccion por 3):

Al+3Ag" — AP 3Ag

E°=E°catodo-E°anodo=0,80-(-1,67)=2,47 V

Pregunta B5.-

a) En la disolucion de AgNO; tenemos cationes Ag" y aniones NOs".

Si se desprende oxigeno molecular, el oxigeno del agua se oxida pasando a O, con estado de
oxidacion 0. La plata se reduce pasando de Ag" a Ag.

Ajustamos en medio 4cido

Anodo, oxidacion: 2H,O — O, + 4H' + 4e°

Catodo, reduccion: Ag™+ le — Ag

Reaccion molecular global (multiplicamos reduccion por 4 y sumamos)

2H,O +4Ag" — O, +4H" + 4Ag

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Usando la definicion de amperio, el concepto de Faraday y la estequiometria de la reaccion

3:36005°1,5-= lmole 1molAg_

I*.

=0,168 mol A : .
96485€ 1 mote: mol Ag se han depositado

Como teniamos inicialmente 1 L 0,2 M, co=no/V — n¢=cp'V=0,2-1=0,2 mol Ag"
La nueva concentracion es ¢=(ny-n)/V=(0,2-0,168)/1=0,032 M

0,168 Lmol0: _ o 042mol 0
c) 0,168 motAg 2 =0,042mol O,
Usamos ecuacion de gases ideales V=nRT/P=0,042-0,082-273/1=0,94 L O,
2017-Junio-coincidentes

Pregunta A2.-

a'y b) El estafio metalico solamente puede oxidarse pasando de estado de oxidacion 0 a estado +2 o
a estado +4, por lo que otra especie debe reducirse: en una disolucion acuosa de HCI estan presentes
H"y CI' (ademas de OH- para los que no se proporciona informacion), por lo que la especie que se
podria reducir seria H" a H,, siendo el potencial normal de reduccién 0 V (asumimos [HCI]=1 My
totalmente disociado al ser un acido fuerte). En el caso del paso a Sn** tiene un potencial de
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reduccion menor que el 0 del hidrogeno, por lo que hidrogeno se reducira, el estafio se oxidara y si
habra reaccion. E®iin=E°cuodo(reduccion)-E anodo(oxidacion=0-(-0,14)=0,14 V > 0. En el caso del paso a Sn*
no sera espontaneo.
¢) En este caso el Sn deberia seguir oxidandose y el Cu** deberia reducirse; el potencial normal de
reduccion del Cu®* es mayor que el del Sn**, por lo que el cobre tiene mayor tendencia a reducirse,
el cobre se reducird, el estafio se oxidard y si habra reaccion.
Eopila:EOCétodo(reduccién)‘an'nodo(oxidacién)zo;34'('0,14):0;48 V>0
En el paso a Sn*" seguira siendo espontaneo.
d) Con los datos de la tabla los aniones son el perclorato y el sulfato: si se reduce el cation, el anion
debe oxidarse, tomamos el anion sulfuro que es el que menor potencial de reduccion tiene, que
supone mayor tendencia a oxidarse. Con los datos de la tabla todos los cationes son metalicos y
pueden reducirse, pero buscamos uno que tenga la mayor tendencia a reducirse, que es Cu®".
Ajustamos en medio acido
Anodo, oxidacion: S* +4H,0 — SO + 8H' + 8¢
Catodo, reduccion: Cu*" + 2¢” — Cu -4
Reaccion idnica global: S* + 4H,O + 4Cu* — SO.* + 8H" + 4Cu
Eopila:EOCétodo(reduccic’)n)'Eoénodo(oxidacién)zo,34'(0, 1 5):(), 19V>0
Pregunta B5.-
ay b) Si reaccionan HNOs; con Cl, para dar HC1O; y NO,, el cloro se oxida (pasa de estado de
oxidacion 0 en Cl, a 5+ en el acido clorico) y es la especie reductora y el nitrogeno se reduce (pasa
de estado de oxidacion 5+ en el acido nitrico a estado 4+ en el dioxido de nitrogeno) y es la especie
oxidante.
Ajustamos en medio acido
Anodo, oxidacién: Cl, + 6H,0 — 2CIOy + 12H" + 10e”
Catodo, reduccién: NO; + 2H' + 1e — NO, + H,O +-10
Reaccion idnica global: Cl, + 6H,O + 10NO;” + 20H" — 2CIO;” + 12H" + 10NO; + 10H,O
Cl, + 10NOs + 8H" — 2CIO5 + 10NO; + 4H,O
Reaccion molecular global: Cl, + 10HNO; — 2HCIO; + 10NO; + 4H,O
¢) Los 14,2 g de cloro molecular suponen

1moet€t; 10mol HNO,

=2mol HNO,

14296t 5 gel ™ Tmotch
. 1290gHNOstae)  65gHNO;  1mol HNO,
LHNOs(ae) 1EHNOs{ae) 100 gHNO{ac) 1+14+3-16 gHNO;

X:M:O,lsLHNO?,(ac)
1290-65

=2mol HNO,

2017-Junio

Pregunta A5.-

a) Al ser una electrolisis de disolucion de NaCl, tenemos que plantear qué especies se van a reducir
y oxidar mirando los potenciales; no van a ser necesariamente los iones en los que esta disociado
Na'y CI', ya que también hay H" y OH" asociados al equilibrio de disociacion del agua,

El enunciado ya nos dice que se forma Cl, y H, luego sabemos que el CI se oxida a Cl, y sera el
anodo, y el H' se reduce a H, y sera el catodo.

Se podria intentar deducir de los datos de potenciales de reduccion (ver 2016-Modelo-A4), ya que
de hecho con el planteamiento anterior no se usan esos datos del enunciado.

Catodo, reduccion, hay dos posibilidades Na*/Na tiene potencial -2,71 V' y H,O/H, tiene potencial -
0,83 V, se produce primero la segunda (mayor potencial de reduccion)

Anodo, oxidacién, hay dos posibilidades CI/Cl, que tiene potencial de oxidacion -1,36 V'y OH/O;
del que no se dan datos: enunciado dice explicitamente que se obtiene cloro y es lo que hay que
considerar, luego el potencial de oxidacion de OH/O; debe ser menor de -1,36 V. Por curiosidad
quimica: el valor de potencial de oxidacion es -0,40 V, asociado al de reduccion E’(O,/OH)=+0,40

»
-
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V, ambos estandar que implica asumir [OH ]=1 M, lo que si es acorde a que enunciado dice “‘en
medio basico”), pero que implican que a priori se produciria primero la segunda (mayor potencial
de oxidacion). Eso implica que las concentraciones de CI' y de OH en la situacion del enunciado
no tienen que ser las estandar. Se podria utilizar la ecuacion de Nernst (no entra en 2° de
Bachillerato) para ver qué combinaciones de concentraciones son validas para que se oxide CI.
Planteamos y ajustamos en medio basico:
Anodo, oxidacion: 2C1" — Cly(g) + 2¢
Cétodo, reduccion: 2H,O+ 2e” — Hx(g) + 20H"
Reaccion 16nica global: 2C1" + 2H,O — Clx(g) + Hax(g) + 20H
Reaccion molecular global: 2NaCl + 2H,0O — Clx(g) + Ha(g) + 2NaOH
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Usando la definicion de amperio, el concepto de Faraday y la estequiometria de la reaccion

;€ 1mete: 1molCl,

2-3600s5-3-10"— —=111,93mol Cl,
s 96485€ 2 mele

Usando la ley de los gases ideales
PV=nRT= V= HI;T _ 111,93-0,0812 -(273+25)
¢) Usando la estequiometria de la reaccion y los resultados de apartado b)

2molNaOH 23+16+1g NaOH
111,93 molCL - . =8954 g NaOH
’ ° 1molCl, 1 mol NaOH g

=2735LdeCl,

Pregunta B3.-

a) Catodo, reduccion: el ion nitrato (donde nitrogeno tiene estado de oxidacion +5) se reduce a NO,

(donde el nitrogeno tiene estado de oxidacion +4). La especie que se reduce es la especie oxidante,

y es el ion nitrato.

Anodo, oxidacion: el cobre (con estado de oxidacion 0) se oxida a Cu?* (con estado oxidacion +2).

La especie que se oxida es la especie reductora, y es el cobre.

b) Planteamos las semirreacciones y ajustamos en medio acido

Anodo, oxidacion: Cu — Cu?" + 2¢° -1

Catodo, reduccion: NO; + 2H" + 1le© — NO, + H,O } 2

Reaccion idnica global: Cu + 2NO; + 4H" — Cu®" + 2NO, + 2H,0

Reaccion molecular global: Cu + 4HNO; — Cu(NOs), +2NO, + 2H,0

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.

o) 80-10 *LHNO{ac)- 0,59molHNO;  1mel€u 63,59 Cu
1LHNO lacl 4mol HNO, 1molCu

0,7493
La pureza de la muestra es 222229 .100=74,93%

lg

2016-Septiembre
Pregunta A5.-
a) Nitrato de plata: AgNOs. Sulfato de cobre (II): CuSO..
En el catodo se produce la reduccion: son los iones de metal de la sal disuelta los que se reducen
Catodo primera cuba: Ag" + le” — Ag
Catodo segunda cuba: Cu** + 2e"— Cu
b) Al estar las cubas en serie la corriente y el numero de electrones que circulan es el mismo

3g-Ag- 1moltAg 1mele 1mol€u 63,5gAl

107,9gAg 1molAg 2mele 1molCu

1molAg 1mele 96485€ 1s

=0,7493 gCu

=0,88gCu

_ 3a-Ad - =1341
c)2A=2C/s—> 3gAg 107.9 1 . Y= S
) . . 0,5mol Ag 1mol Ag
on 1E-———=-3 ————=—=0,47mol A
d) En la primera cubeta quedan en disolucion 1E gAg 107.9 g A ,»4/mol Ag
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O’zm—OlC“_o,ggg_eu.M:O,?)Q mol Cu

En la segunda cubeta quedan en disolucién 2E& I 63.59CH
Pregunta B1.-
a) Mismo ajuste en 2005 Modelo Cuestion 4
Semirreaccion oxidacion: Sn** — Sn** + 2¢” L5
Semirreaccion reduccion: MnOy + 8H™ + 5¢” — Mn*" + 4H,O } 2
Reaccion idnica global: 2MnO, + 16H* + 5Sn** — 2Mn*" + 8H,O + 5Sn**
Reaccion global: 2KMnO, + 16HCI + 5SnCl, — 2MnCl, + 8H,0 + 5SnCl, + 2KCl
b) Semirreaccion oxidacion: S* — S + 2¢” +3
Semirreaccion reduccion: NO;™ + 4H™ + 3e” — NO + 2H,0 12
Reaccion idnica global: 2NO;™ + 8H" + 3S* — 2NO + 2H,0 + 3S
Reaccion global: 2HNO; + 3H,S — 3S + 2NO + 4H,0
2016-Junio
Pregunta A3.-
a) Para obtener Cd metalico los iones Cd*" de la disolucion se deben reducir, luego la barra
introducida se debe oxidar. El potencial de reduccion del metal de la barra introducida debe ser
menor que el potencial de reduccion del cadmio, por lo que debe introducirse la de aluminio
Se puede razonar que en esa situacion Eiz=Eciodo-Einodo=-0,40-(-1,68)>0
Semirreaccion anodo, oxidacion: Al — A" +3e }x2
Semirreaccion catodo, reduccion: Cd*" +2e" — Cd  }x3
Reaccion global: 2A1 + 3Cd*" — 2AIP" + 3Cd
1molt€d> 2molAl 27gAl
1E 3molCd> 1molAl
Pregunta B4.-
a) El cloro se estd reduciendo de estado de oxidacion +5 en ClOs™ a estado -1 en Cl-, por lo que es el
agente oxidante.
El cromo se esta oxidando de estado de oxidacion +3 en CrCls a estado de oxidacion +6 en CrO4%,
por lo que es el agente reductor.
Planteamos las reacciones y ajustamos en medio basico, ya que hay presente KOH
Semirreaccion oxidacion: Cr'* +80OH — CrO,* + 4H,O+ 3¢
1x2
Semirreaccion reduccion: ClO5 + 3H,O + 6 — Cl" + 60H"
Reaccion idnica global: 2Cr** + 160H + CI1O5 + 3H,0 — 2CrO4* + 8H,0O + CI + 60H
Reaccion ionica global: 2Cr** + 100H + C1O5” — 2CrO,* + 5H,0 + CI
b) Reaccion molecular: 2CrCl; + 10KOH + KCIO; — 2K,CrO4 + 7KCI + 5H,0
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
¢) Ajustamos en medio acido como indica enunciado para este apartado. El cromo se esta
reduciendo de estado de oxidacion +6 a +3
Semirreaccion reduccion: Cr,O7 + 14H" + 6" — 2Cr’* + 7H,O
Para que sea capaz de oxidar un anillo de oro, debera haber una pila con potencial positivo en la que
el oro sea el d&nodo y el dicromato el catodo. Eii==Eciodo-Eanodoe=1,33-1,50<0; por lo tanto no sera
capaz de oxidar un anillo de oro.
2016-Modelo
Pregunta A4.-
a) El bromuro de sodio NaBr en disolucion acuosa esta disociado en sus iones, Br y Na’, y también
tenemos presentes H" y OH asociados al equilibrio de disociacion del agua, para los que se conocen
(el electrodo de hidrégeno es la referencia) o se indica (OH") el potencial de reduccion.
En el anodo se produce la oxidacién; la oxidacion Br/Br tiene potencial -1,07 V y OH /O tiene -
0,40 V, por lo que se produce primero la segunda
Anodo, oxidacion: 40H — O, + 2H,O + 4e”

b) 0,25&: =4,5g Al
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En el catodo se produce la reduccion; la reduccion Na'/Na tiene potencial -2,71 V y H/H, tiene
potencial 0 V al ser la referencia (asumimos [H']) 1 M, medio acido), por lo que se produce primero
la segunda
Catodo, reduccion: 2H' + 2e” — H,
b) Planteamos la reaccion global, multiplicando la semirreaccion del catodo por 2 y sumando
4H"+40H — O, + 2H, + 4H,0O
Segun la estequiometria de la reaccion ajustada, por cada mol de O, (dnodo) se liberan 2 mol de H»
(catodo), por lo que en las mismas condiciones de presion y temperatura, el volumen de H, ser4 el
doble que el de O..
60s 156 1mole 1mOlH_2:o,042mole
1min 1s 96485€ 2mele
Utilizando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,042-0,082-(273+30)/(700/760)=1,13 L H»
Comentario similar a 2014-Junio-A5: aunque junto al modelo PAU Quimica Madrid 2016, en
sus orientaciones se indicaba explicitamente “No se considera incluida la ley de Nernst” y no
aparece en los contenidos de Quimica de 2° de Bachillerato de Madrid, siendo puristas se podria
comentar que aunque las concentraciones de Na" y Br si son 1 M, como las concentraciones de H"
v OH no son 1 M, los valores de potenciales no seran los estandar, y habra que calcularlos con la
ecuacion de Nernst.
Posible aplicacion Nernst al apartado a: el NaBr es una sal de dcido fuerte y base fuerte que no
produce hidrolisis, por lo que su pH serd 7, y la concentracion de H y OH serd 107 M.

E=F°o— 0,0?1916 logQ
E(H'/H,)=0-0,059-(1/2)-log(1/[H]*)=-0,41 V
E(0,/OH)=0,4-0,059-(1/4)-log(1/[OH]*)=0,81 V (es positivo por ser una reduccion, pero lo hemos
planteado como anodo, se oxida)
Comparando:
La oxidacion Br/Br tiene potencial -1,07 V, y la oxidacion OH/O, tiene -0,81 V, por lo que se sigue
produciendo primero la segunda
La reduccion Na'/Na tiene potencial -2,71 V' y H'/H, tiene potencial -0,41 V al ser la referencia, por
lo que se sigue produciendo primero la segunda
Posible aplicacion Nernst al apartado b: no aplica.
Posible aplicacion Nernst al apartado c: no aplica.
Pregunta B5.-
a) El hierro se oxida, pasa de estado de oxidacion +2 a +3.
El cloro se reduce, pasa de estado de oxidacion +5 en el clorato a -1 en el cloruro.
Planteamos semirreacciones y ajustamos en medio acido
Semirreaccion oxidacion: Fe** — Fe*" + le° 1x 6
Semirreaccion reduccion: ClO;” + 6H" + 6e” — Cl" + 3H,0 bx1
Reaccion ionica global: 6Fe*” + ClOy + 6H" — 6Fe*" + Cl' + 3H,0
Reaccion molecular global: 6FeCl, + KCIO; + 6HC1 — 6FeCl; + KC1 + 3H,O
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) El agente oxidante es el que se reduce, que es el cloro dentro del clorato de potasio.
2,5motFeCl; 1molKEIO; 39,0+35,5+3-16,0 g KCIO,

1E 6 motFe€h 1 meHKk€E1IO;

2015-Septiembre
Pregunta A3.-
a) El zinc se oxida, pasa de estado de oxidacion 0 a +2.
El nitrégeno se reduce, pasa de estado de oxidacion +5 en el nitrato a -3 en amonio.
Planteamos semirreacciones y ajustamos en medio acido
Semirreaccion oxidacion: Zn — Zn*" + 2¢ x4

c) 90min

0,040 L- =2,04 g KCIO,
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Semirreaccion reduccion: NOs + 10H™ + 8¢ — NH," + 3H,O px1

Reaccion ionica global: 4 Zn + NOs + 10H" — 4 Zn* + NH," + 3H,0O

Reaccion molecular global: 4 Zn + 10 HNO; — 4 Zn(NOs), + NH4sNO;+ 3H,O

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Primero comprobamos si hay un reactivo limitante o estan en proporcion estequiométrica

1,12 gée—ecom: 68 gHNO;puro 1 mol HNO,

100 mEde~—cont- - =1,21mol HNO
1l mEdeecom 100 géeeom= 1+14+3-16 gHNOS mo 3
1mol Zn
13,089—21‘1 W—O,Zmol /n

La proporcion estequiométrica es mol(HNO;)/mol(Zn)=10/4=2,5
La proporcion de los reactivos es 1,21/0,2=6,5. Es mucho mayor; el acido nitrico estd en exceso y el
Zn es el reactivo limitante.
0.2 1 molNH, NO; 14+4-1+14+3-16 g NH,NO,
’ 4molZn 1 mol NHNO;

Pregunta BS5.
a) Como oxidante se reduce.
En medio acido pasa de estado de oxidacion +7 a +2.

Semirreaccion reduccion: MnOy + 8H' + 5¢” — Mn?*" + 4H,0
En medio bésico pasa de estado de oxidacion +7 a +4.

Semirreaccion reduccion: MnOy4 + 2H,O + 3¢ — MnO, + 40H"
b) Si se quiere que la plata se oxide, la plata debe ser el anodo, y el potencial de reduccién de la
semirreaccion de reduccidn para el ion permanganato debe ser mayor que el de la reduccion de la
plata, por lo que viendo los valores de potenciales sera en medio acido, de modo que la reaccion sea
espontanea ya que Epii;=Ecitodo~Eanoae=1,51-0,80 > 0
¢) Planteamos la semirreaccion del anodo y la reaccion ionica global para conocer la estequiometria
Semirreaccion oxidacion: Ag — Ag' + le
Reaccion idnica global: MnO, + 8H' + 5Ag — 5Ag" + Mn*" + 4H,0

10,8g-4g- LmolAg 1motKMnO; 1 [ disolucidn

’ 108gAg 5SmolAg 0,2 mel KMnO;
2015-Junio-Coincidentes
Pregunta A4.-
a) El estado de oxidacion de Sb en Sb,S; es +3 y en Sb,Os es +5: el Sb se oxida, y la especie que se
oxida es Sb*".
El estado de oxidacién de N en HNO; es +5 y en NO, es +4: el N se reduce, y la especie que se
reduce es NOs™.

=4,09 NH, NO,

=0,1Ldisolucion KMnO,0,2 M

4 67 g HNO puro 1mol HNO
b) 0,75 mE-de-cont, - 4 LgAEEOM: — : > =0,0112mol HNO,
1mEéde—~eom. 100gae—~com: 1+14+3-16 gHNO;
1molSb, S,
5,0 : =0,0147 mol Sb, S,

273 2-121,8+3-32 §Sb5S;

La proporcion estequiométrica es mol(HNO;)/mol(Sb,S;)=10/1=10

La proporcion de los reactivos es 0,0112/0,0147=0,762. Es mucho menor; el dcido nitrico es el

reactivo limitante y el Sb,S; esta en exceso.
3molS 32gS

0,0112mel-H-NO- :
© > 10mol HNO, 1molS
10 melNO;

10 mol-H-NO+

Utilizando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,0112-0,082-298/0,8=0,342 L NO,

Pregunta B1.-

=0,1089S

d) 0,0112moelH-NO;- =0,0112mol NO,
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a) Enunciado indica “fundidos” y parece que hace referencia a ambas sales, asumimos que se trata
de disolucion acuosa de sulfato de cobre. Se piden reacciones en catodo pero indicamos ambas,
asumimos condiciones normales y que disolucion es dcida, realmente no se dan datos)

Celda con sulfato de cobre (II), CuSOs,.

Anodo, oxidacién: 2HO — O, + 4H' +4e (E%(S:05/S:07)=2,07 Vy E%(O/H,0)=1,23 V)
Catodo, reduccion: Cu** +2e" — Cu

Celda con tricloruro de aluminio, AICI;

Anodo, oxidacién: 2CI' — CI, + 2e

Catodo, reduccion: AI*" + 3e” — Al

b) Celda con sulfato de cobre (II), CuSOs, se deposita en el catodo el cobre.

3. 3600s 6,56 1mole 1lmotGu 63,5gCu _3-3600-6,5-63,5
1h 1s 96485€ 2mele- 1molCu 2-96485
Usamos factores de conversion:

Con el primer factor realizamos la conversion del tiempo a segundos.
Con el segundo factor usamos intensidad para obtener la carga.

Con el tercer factor usamos el Faraday para obtener el nimero de moles de electrones.

Con el cuarto factor usamos la estequiometria para obtener el nimero de moles de Cu.

Con el quinto factor usamos la masa atémica de Cu para obtener la masa en los moles obtenidos.
Celda con tricloruro de aluminio, AICls, se deposita en el catodo el aluminio

3h-3600§ 656 1mote 1motAl 27,09Al_3-3600-6,5-27,0
1h 1s 96485€ 3meles 1molAl 3-96485
Usamos factores de conversion:

Con el primer factor realizamos la conversion del tiempo a segundos.
Con el segundo factor usamos intensidad para obtener la carga.
Con el tercer factor usamos el Faraday para obtener el nimero de moles de electrones.
Con el cuarto factor usamos la estequiometria para obtener el nimero de moles de Al.
Con el quinto factor usamos la masa atomica de Al para obtener la masa en los moles obtenidos.
2015-Junio
Pregunta A5.-
a) Nitrato de zinc: Zn(NOs), , que en disolucion esta disociada en iones Zn** y NOy’
Sulfato de aluminio: Al,(SOs)s , que en disolucion esta disociada en iones A"y SO4*
En los catodos se produce la reduccion de los iones metalicos
Catodo primera cubeta: Zn*" + 2e” — Zn
Catodo segunda cubeta: AI’* + 3¢ — Al
b) Usamos factores de conversion, llamamos I a la corriente y teniendo en cuenta que [=Q/t, que
A=C/s y que 1 Faraday es 1 mol de electrones
5,0g-Al- 1molAl 3moter 96485€ 1s 1h _
’ 27gAl 1molAl 1mele- 1€ 3600s
_5,0-3-96485
~ 27-3600
Con el primer factor usamos masa atomica para obtener los moles de alumnio en 5 g de aluminio.
Con el segundo factor usamos la estequiometria para obtener el nimero de moles de electrones.
Con el tercer factor usamos el Faraday para obtener la carga.
Con el cuarto factor usamos la intensidad para obtener el tiempo.
Con el quinto factor realizamos la conversion del tiempo a horas, para igualar al dato de enunciado.
¢) Como ambas cubetas estan en serie, circula la misma intensidad de corriente. Usamos factores
3600s 15€ 1mole 1metZn 65,4gZn _ 3600-15-65,4
1h- . . . . —
1h 1s 96485€ 2mele- l1molZn 96485-2
Con el primer factor realizamos la conversion del tiempo a segundos.

=23,1gCu

=6,55g Al

~15A

=18,3gZn
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Con el segundo factor usamos intensidad para obtener la carga.

Con el tercer factor usamos el Faraday para obtener el nimero de moles de electrones.

Con el cuarto factor usamos la estequiometria para obtener el nimero de moles de Zn.

Con el quinto factor usamos la masa atomica de Zn para obtener la masa en los moles obtenidos.

d) Los moles que quedan en disolucion son los que habia inicialmente menos los depositados en los
catodos. Los moles de iones disueltos estan asociados a los de las sales ya que se disocian
totalmente.

Segunda cubeta:

0.2 mot M5O+ 3
2L 2 a5 2mol Al _Sgﬂ%_lmolAl
1L 1 mol AL{SO ), 27 g-Al
Primera cubeta:

1£_0,5m01_2ﬁ%ﬁ5 __1mol Zn"' —18,3g%n-1len
1E 1 motZn{NO5); 65,4 gZn
Pregunta B1.-
Realizamos por el método del i0n-electron ambos ajustes en medio acido
a) Reduccion: Cr,0,* + 14H" +6e — 2Cr** + 7TH,0
Oxidacion: 2I' — I, + 2¢e } 3
Ionica global: Cr,07” + 14H" + 61" — 2Cr*" + 7TH,0 + 31,
Molecular Global: K,Cr,O7 + 14HI — 2Crl; + 7H,O + 31, + 2KI
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Reduccion: SO + 4H" +2¢” — SO, + 2H,0
Oxidacion: 2Br” — Br; + 2¢
I6nica global: SO+ +4H" + 2Br — SO, + 2H,0 + Br,
Molecular Global: 2H,SO,4 + 2KBr — SO, + 2H,0 + Br, + K,SO,
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
2015-Modelo
Pregunta A2.-
a) Falso. El oxigeno se reduce, ya que pasa de estado de oxidacion 0 en O, a estado de oxidacion -2
en SO,, por lo que el oxigeno es el oxidante; es el que oxida a S que pasa de 0 a +4.
b) Falso. El 4cido hipocloroso es un oxacido en el que H tiene estado de oxidacion +1, O tiene
estado de oxidacion -2, y el elemento central actia como metal y tiene estado de oxidacion positivo,
que es +1, ya que al ser un compuesto neutro la suma de los estados de oxidacion debe ser cero.
¢) Verdadero. Es una pila donde el cobre se oxida (es el anodo) ya que tiene menor potencial de
reduccion y menor tendencia a reducirse, y la plata se reduce (es el catodo). El potencial de la pila
€S Eopﬂa:Eocétodo'EoénodOZO,80'0,3420,46 A/
d) Verdadero. El hierro se reduce ya que tiene menor potencial de reducciéon y mayor tendencia a
reducirse (es un valor negativo de menor valor absoluto), y el Zn se oxida. Si planteamos las
semirreacciones y ajustamos
Oxidacion: Zn — Zn* +2¢ } -3
Reduccién: Fe’* +3e”— Fe } -2
Global: 2Fe** + 3Zn — 2Fe + 3Zn*".
Pregunta B2.-
a) En los compuestos neutros la suma de todos los estados de oxidacion debe ser cero
K,Cr,05 : estados de oxidacion K:+1, O:-2 2:(+1)+2-x+7-(-2)=0; x=(14-2)/2=+6
Cr,(S0O,); : estados de oxidacion S:+6 (es el que tiene en acido sulfurico), O:-2
2-x+3-(6+4+(-2))=0 ; x= 6/2=+3
En KCl el estado de oxidacién de Cl es -1, y en Cl, es 0.
Se oxida el Cl que pasa de -1 a 0, KCl es la especie reductora.
Se reduce el Cr que pasa de +6 a +3, K,Cr,O5 es la especie oxidante.
b) Ajustamos en medio acido

=0,61mol AI*"

=0,22mol 7"
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Reduccion: Cr,07* + 14H +6e” — 2Cr" + 7TH,O

Oxidacion: 2ClI" — Cl, + 2¢ } 3

I6nica global: Cr,O,* + 14H" + 6Cl" — 2Cr** + 7H,O + 3Cl,

Molecular Global: KzCI‘zO7 + 6KC1 + 7HQSO4 g CI'z(SO4)3 + 7H20 + 3C12 + 4Kst4

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.

2 motker L
c) 5 =1mol Cl,
2014-Septiembre
Pregunta A5.-
a) El ZnBr, fundido esta disociado en sus iones, Zn*" y Br
Catodo, semirreaccion de reduccion: Zn** + 2e” — Zn
Anodo, semirreaccion de oxidacién: 2Br — Br, + 2¢°

Il molZn 2mote 96485€ s
b) 1&Zn s hezn Tmotzn \mote 10€ 2°°
¢) Catodo, semirreaccion de reduccion: V' + xe” — V
L mol¥ xmote 96485€ s

3.8¥ =3600
509¢¥ 1molZn 1mote 10€ >
_ 3600
72037 =3600 = =2 S~

La carga del ion vanadio serd +5

Pregunta B1.-

a) Oxidacion: Cd — Cd** + 2¢

Reduccion: Cl, +2e” — 2CI

Global: Cl, + Cd — Cd*" + 2CI

E°=1,36-(-0,40)=1,76 V > 0, si es espontanea.

b) Oxidacion: Cr — Cr*" + 3¢’ 1x2

Reduccion: Cu** +2¢ — Cu 1x3

Global: 2Cr + 3Cu*" — 2Cr*" + 3Cu

E°=0,34-(-0,74)=1,08 V > 0, si es espontanea.

2014-Junio-Coincidentes

Pregunta A3.-

b) Para desprender H, el H" del acido se debe reducir, por lo que el metal se debe oxidar, y para que
se desprenda espontaneamente el potencial de reduccion del catodo debe ser mayor que el del anodo
donde se produce la oxidacion.

Asumiendo condiciones normales, el potencial de hidrogeno es 0 V, por lo que como catodo tiene
mayor potencial que que los electrodos Pb**/Pb, Ni**/Ni, Sn**/Sn y en esos casos si se desprendera
hidrégeno, pero no para Sn*'/Sn*" y Ag'/Ag.

Como el enunciado dice “para los metales Pb, Ni y Ag”, se puede asumir que se parte de los metales
con estado de oxidacion 0, y en ese caso la respuesta seria “Pb y Ni”

b) Para que el Pb, Ni 0 Ag reduzcan el Sn*" a Sn**, que seria el catodo, tienen que ser los anodos, y
tienen que tener menor potencial de reduccion/mayor tendencia a oxidarse, lo que ocurre para Pb y
Ni.

Para que esos metales no reduzcan el Sn** a Sn, su potencial de reduccion tiene que ser mayor que
el del Sn**/Sn, de modo que ellos tengan mas tendencia a reducirse, lo que, de los dos casos
anteriores, solamente ocurre para el Pb.

Es decir, se produciria la oxidacion Pb — Pb*" + 2¢", la reduccion Sn*" + 2e” — Sn*", y el potencial
seria Epie=Ecitodo-Einoao=0,15-(-0,12)=0,27 > 0, pero no se produciria la oxidaciéon Pb — Pb*" + 2¢" y
la reduccion Sn** + 2¢” — Sn , ya que el potencial seria Epiin=Eciodo-Eanoae=-0,14-(-0,12)=-0,02 < 0

c¢) La barra de plomo se oxidara, sera el anodo. La plata se reducird, sera el catodo.

Semirreaccion oxidacion: Pb — Pb** +2e } x 1
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Semirreaccion reduccion: Ag' + le- > Ag  } x 2
Reaccion ionica global: Pb + 2Ag" — Pb* + 2Ag
Epila=FEctodoEanodo=0,80-(-0,12)=0,92 V > 0, espontanea.
Nota: enunciado da potenciales estandar, y se indica disolucion acuosa de AgCl pero no datos de
concentracion, y no se indica que inicialmente hay iones de Pb*" en la disolucion, por lo que seria
una situacion similar a los comentarios de 2014-Junio-A5
Pregunta B4.-
a) Dicloruro de cobalto, CoCl,
Anodo: 2CI" — Cl, + 2¢°
Catodo: Co*" +2e¢ — Co
_60s 56 1mete 1molCl, 60-60-5
1min 1s 96485€ 2mole’ 964852
Usamos factores de conversion:
Con el primer factor realizamos la conversion del tiempo a segundos.
Con el segundo factor usamos intensidad para obtener la carga.
Con el tercer factor usamos el Faraday para obtener el nimero de moles de electrones.
Con el cuarto factor usamos la estequiometria para obtener el nimero de moles de Cl,.
Utilizando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,093-0,082-(273+30)/1,5=1,54 L Cl,
¢) Segun la estequiometria de la reaccion, el nimero de moles de Cl, es el mismo que el nimero de
moles de Co depositado, y que el nimero de moles de CoCl2 consumidos, por lo que planteamos
58,9+2-35,5 g CoCl, _
0,093 melCoCl; 1 : =12,1gCoCl,
Como inicialmente tenian 50 g, la masa que queda sin reaccionar son 37,9 g de CoCl,.
2014-Junio
Pregunta A5.-
a) Como enunciado habla “qué barra” introducir, no se considera que estén introducidas ambas al
tiempo y que sea una pila con puente salino entre disoluciones ni conexion entre ambas barras. De
acuerdo a los potenciales estandar de reduccion que se dan como dato, la plata tiene mayor
tendencia a reducirse que el cadmio, por lo que la plata se depositara, y el cadmio pasara de la barra
a la disolucion. Habra que introducir la barra de cadmio en la disolucion de nitrato de plata.
Si se introdujese la barra de plata en la disolucion de nitrato de cadmio, no se produciria reaccion: el
cadmio tiene una tendencia a reducirse y depositarse menor que la que tiene la plata, y para que
pudiera reducirse y depositarse un atomo de cadmio deberia hacerlo a costa de la oxidacion de un
atomo de plata.
Si se introdujese cada barra en la propia disolucion de su nitrato, no se produciria reaccion; los
metales no son solubles, y para oxidarse y pasar a la disolucion un d&tomo de metal, otro deberia
reducirse captando los electrones cedidos en la oxidacion.
b) Semirreaccion reduccion: Ag" + le” — Ag 1 x2
Semirreaccion oxidacion: Cd — Cd* + 2e°
Reaccion idnica global: 2Ag" + Cd — 2Ag + Cd*
Reaccion molecular global: 2AgNO; + Cd — 2Ag + Cd(NOs),
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
E°=E°(Ag"/Ag)-E°(Cd*/Cd)=0,80-(-0,40)=1,2 V > 0, espontineo
¢) Asumimos que tenemos cadmio (la barra de cadmio que sumergimos) en exceso.
Utilizamos factores de conversion:

100 . 0,1 motAg{NO5); .108g Ag _
372 1000mL Ag(NO,),{ac) 1mol Ag

Con el primer factor obtenemos los moles de nitrato de plata (y de plata) en 100 mL disolucion 0,1
M en la que sumergimos la barra de cadmio.
Con el segundo factor obtenemos los gramos de plata asociados a esos moles de plata.

b) 60min =0,093mol CI,

1,08g Ag
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Nota (comentario sugerido por Paula): aunque junto al modelo PAU Quimica Madrid 2014, en

sus orientaciones se indicaba explicitamente “No se considera incluida la ley de Nernst” y no
aparece en los contenidos de Quimica de 2° de Bachillerato de Madrid, siendo puristas se podria
comentar que como las concentraciones no son 1 M, los valores de potenciales no seran los
estandar, y habra que calcularlos con la ecuacion de Nernst.

Posible aplicacion Nernst al apartado a: como en él se trataba de comparar tendencias relativas a
la reduccion, el planteamiento con los potenciales estandar es valido (se trata de una situacion
similar a la “habitual/conocida” de hierro ¢ cinc en una disolucion con iones de cobre).

Posible aplicacion Nernst al apartado b: parece claro que obtendriamos un potencial, que es lo
que se pide, distinto del estandar.

0,05916 ,
Si utilizamos la ley de Nernst para cada semirreaccion E=E°— E— logQ obtendriamos los

potenciales relativos al potencial estandar de hidrégeno (en que [H'] fuese 1 M y P(H;)=1 atm)
Reduccion: Ag™ + le — Ag
Oxidacion > H, — le + H"

Global: Ag" + % H, > Ag + H"
0,05916 1

E(Ag'/Ag)=0,80— T log57=0,74V
Reduccion: H+ + le — % H,
Oxidacion: Cd — Cd** + 2e
Global: H + le — % H,
E(Cd2+/cd):—0,4o—w’%log 011 =—0,43V

Con lo que podriamos plantear E=E(Ag"/Ag)-E(Cd*"/Cd)=0,74-(-0,43)=1,17 V
Pero puede surgir la duda ;jcomo interviene en ese resultado la concentracion 0,1 M de Cd**,
asociable al nitrato de cadmio 0,1 M del enunciado, si inicialmente no hay cadmio disuelto, ya que
introducimos una barra de cadmio en una disolucion de nitrato de plata?
Si lo planteamos utilizando la reaccion ionica global en la que se intercambian 2 e
2A4g" (ac) + 2NO5 (ac) + Cd — 24g + Cd** (ac) + 2NO5 (ac)
quedaria
005916, [Cd*][NO:T
2 [AgT[NO;T
Si sustituimos [Cd’"]=0,1 M obtenemos el mismo resultado, pero surge la misma duda

E=0,80—(—0,40)— 0’02916 log 8’112 =1,17V

Si sustituimos [Cd’*]=0, el cociente de reaccion Q serd 0, tendremos E=1,2-(-0)=w V,
Inicialmente al sumergir la barra de cadmio no tenemos productos, por lo que la variacion de
energia de Gibbs AG=-nFE sera -, y el proceso sera espontaneo, pero en cuanto haya un minimo
de concentracion de [Cd**], Q ya no sera 0, y tenderemos E elevado y AG negativo pero no tan
elevado.

Posible aplicacion Nernst al apartado c: a medida que se va depositando el cadmio, varia su
concentracion y el potencial de reduccion del cadmio varia, por lo que podria ocurrir que antes de
que se depositasen todos los iones de plata, el potencial fuese 0, dejase de ser espontanea y no se
depositase totalmente toda la plata. Por cada 2 mol de plata que se depositan pasa a la disolucion
1 mol de cadmio, por lo que podemos plantear, inicialmente con moles

n ( Cd +) disolucion=2"N ( Ag +) depositados

Dado que c=n/V, y dado que n(Ag")depositados=0, 1" V-1(AZ" )iniciaies, ¥ €l volumen V de la disolucion es
constante, [Cd"]=2(0,1-[Ag"]). Por ejemplo si [Ag']=0, [Cd*']=0,2 (todo se ha depositado)

E=E°(Ag'/Ag)—E°(Cd*'/Cd)

b
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2+
0=E°(Ag'/Ag)—E°(Cd*/Cd)— 0,05916 log [Cd+ ;
2 [Ag]

_0,05916 log 0,2 2[+Ag ] )
2 [Ag]

1,86-10"[Ag"]=0,2-2[Ag" |=[Ag']~OM
Pregunta B5.-
a) Utilizamos la definicion de estado de oxidacion, la suma de estados de oxidacion en compuesto
es igual a su carga, y el estado de oxidacion de los elementos en su estado estandar es cero.
En el ion permanganato, MnOy, el manganeso tiene estado de oxidacion +7, y el oxigeno tiene
estado de oxidacion -2.
En el dicloruro de manganeso, MnCl,, el manganeso tiene estado de oxidacion +2, y el cloro tiene
estado de oxidacion -1.
En el peroxido de hidrogeno, H,O,, el oxigeno tiene estado de oxidacion -1, y el hidrégeno tiene
estado de oxidacion +1.
En el oxigeno molecular, O,, el oxigeno tiene estado de oxidacién 0.
La especie que se reduce es el ion permanganato, donde el manganeso pasa de estado +7 a estado
+2.
La especie que se oxida es el peroxido de hidrogeno, donde el oxigeno pasa de estado -1 a estado 0.
La especie reductora es la se oxida, que es el perdxido de hidrogeno.
La especie oxidante es la se reduce, que es el ion permanganato.
b) Planteamos la semirreacciones ajustdndolas en medio &cido
Semirreaccion de oxidacion: H,O, — O, + 2H" + 2¢ } x5
Semirreaccion de reduccion: MnOy4 + 8H' + 5¢” — Mn*" + 4H,0  } x2
Reaccion ionica global: 5H,0, + 2MnO4 + 16H" — 50, + 10H" + 2Mn*" + 8H,0
Reaccion molecular global: SH,O, + 2KMnO, + 6HCl — 50, + 2MnCl, + 8H,O + 2KCl
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
¢) Utilizamos factores de conversion
0,1 mol KMn©O; 5mol H,0,

D3 mARMP O Fac :
4 1000 mL KMnO,lact 2mol KMnO,

Con el primer factor obtenemos los moles de KMnO4 en 23 mL disolucion 0,1 M.
Con el segundo factor obtenemos los moles de H,O, asociados a esos moles de KMnO..
La concentracion de H,O, serd 5,75-10°/0,1=5,75-102 M
d) Utilizamos factores de conversion

0,1 meHKkMnRO; 5mol O,

23mLKMnO,lacl- :
4 1000 mbAKMRO-Fact 2mol KMrO-,

Con el primer factor obtenemos los moles de KMnO, en 23 mL disolucion 0,1 M.

Con el segundo factor obtenemos los moles de O, obtenidos a partir de esos moles de KMnO..
Utilizamos la ley de los gases ideales, PV=nRT
V=nRT/P=5,75-107-0,082+(273+30)/(700/760)=0,155 L de O,

2014-Modelo

Pregunta A4.-

a) El aluminio metalico se oxida, es la especie reductora. El cobre se reduce, es la especie oxidante.
Semirreaccion oxidacion: Al — AP + 3¢’

Semirreaccion reduccion: Cu®" + 2e” — Cu

Reaccion idnica global: 2A1 + 3Cu* — 2AP" + 3Cu

Reaccion molecular global: 2Al + 3CuSO4 — Al (SOs); + 3Cu

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) E°=0,34-(-1,69)=2,03 V > 0, espontanea.

1,2

=5,75-10 >mol H, 0,

=5,75-10 > mol O,
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0,1 molCuSO;  d2molAl  27g Al
1£ Imol CuSO, mol 4

c) 30-10°£- =0,054 g Al

2013-Septiembre
Pregunta A5.-
a) El cloro pasa de numero de oxidacion -1 en HCl a 0 en Cl,, se oxida.
El manganeso pasa de nimero de oxidacion +4 en MnO; a +2 en MnCl,, se reduce.
El medio es 4cido al estar presente HCI.
Semirreaccion oxidacion: 2CI° — Cl, + 2¢
Semirreaccion reduccion: Mn*" +2¢” — Mn**
Reaccion idnica global: 2CI' + Mn*" — Cl, + Mn*"
Reaccion molecular global: 4HCI + MnO, — Cl, + MnCl, + 2H,O
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Usamos factores de conversion
0.5 om0 MOEMNOy  dmotr€l  (1435,5)gHEl 100 g HELcom  1cm’ HClcom
’ > (55+2-16) g MnO; 1 motMnO5; 1 mol-HE! 35gHeEl 1,17 gHEFeom
Operando tenemos 2,05 cm?* de HCI comercial
Pregunta B3.-
a) En este caso la plata se oxida (nimero de oxidacion pasa de 0 a 1), luego tenemos que conseguir
que otra sustancia se reduzca; tiene que tener un potencial de reduccion (tendencia a reducirse)
mayor. El iodo molecular no tiene un potencial de reduccién suficientemente grande como para
oxidar la plata
E°=E°(I/T)-E°(Ag'/Ag)=0,53-(0,80) < 0 no espontaneo.
Utilizariamos cloro molecular, donde E°=E°(Cl/CI)-E°(Ag"/Ag)=1,06-(0,80)=0,26 V >0
espontaneo.
Semirreaccion oxidacion: Ag — Ag' + le
Semirreaccion reduccion: Cl, + 2e” — 2CI°
Semirreaccion global: 2Ag + Cl, — 2Ag" + 2CI°
b) En este caso el bromo se oxida (numero de oxidacion pasa de -1 a 0), luego tenemos que
conseguir que la otra sustancia se reduzca; tiene que tener un potencial de reduccion (tendencia a
reducirse) mayor. El iodo lo tiene menor y no puede reducir el bromo
E°=E°(I,/T')-E°(Br»/Br)=0,53-(1,06) < 0 no espontaneo.
Utilizariamos cloro molecular, donde E°=E°(Cl,/CI)-E°(Br»/Br)=1,36-(1,06)=0,3 V >0 espontaneo.
Semirreaccion oxidacion: 2Br” — Br, + 2¢
Semirreaccion reduccion: Cl, + 2e” — 2CI°
Semirreaccion global: 2Br + Cl, — Br, + 2CI°
2013-Junio-Coincidentes
Pregunta A3.-
a) Planteamos y ajustamos en medio acido:
Semirreaccion oxidacion: C +2H,O — CO, + 4H" + 4¢”
Semirreaccion reduccion: Cr,O,* + 14H" + 6" — 2Cr’" + 7TH,O
b) El C se oxida, es la especie reductora: pasa de estado de oxidacion 0 en C a +4 en el CO,.
El ion dicromato se reduce, es la especie oxidante, al pasar el Cr de estado de oxidaciéon +6 en
Cr,O+* a estado de +3 en Cr*".
¢) Semirreaccion idnica global: (oxidacion x 3, reduccion x 2)
3C + 6H,0 + 2Cr,07* + 28H" — 3CO, + 12H" + 4Cr*" + 14H,0
3C +2Cr,07* + 16H" — 3CO, + 4Cr’* + 8H,0
d) Para que la reaccion esté en equilibrio, el potencial debe ser 0, por lo que potenciales de
reduccion de anodo (E°(CO,/C)) y catodo ( E%(Cr,07*/Cr*")) deberian coincidir, y deberia tenerse
E%(CO,/C)=1,44V
Pregunta B4.-
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a) Anodo, semirreaccion oxidacion: 2CI" (ac) — Cl, (g) + 2¢°
En el catodo no se reduce el Na™ a Na, sino el H" a H, (g), ya que lo indica el enunciado.
Como se indica que se produce hidroxido de sodio, en lugar de usar en el catodo la semirreaccion
de reduccion como 2H™ (ac) + 2¢” — Ha (g), la planteamos con OH™ como producto
(cualitativamente es la semirreaccion anterior afiadiendo 20H™ en ambos lados)
Cétodo, semirreaccion reduccion: 2H,O + 2e” — H, (g) + 20H"
Reaccion global: 2NaCl (ac) + 2H,O — 2NaOH + CL (g) + H. (g)
b) Usamos factores de conversion, llamando Q a la carga en culombios.

500gCL- 1motCl,  2mote” 96485C _ 500-2-96485

? 2-355g€L 1mol€lh 1mote 2-35,5
Usamos factores de conversion:
Con el primer factor obtenemos los moles de Cl..
Con el segundo factor usamos la estequiometria para obtener el nimero de moles de electrones.
Con el tercer factor usamos el Faraday para obtener el nimero de culombios
¢) Usando la estequiometria de la reaccion ajustada
500 g€k LmotCl;  2molNaOH 23+16+1gNaOH
* 2-355g€L 1mol€k 1 mol-NaOH

d) Usando la estequiometria de la reaccion ajustada

500 1mel€l; 1molH,

g€t 2-35,5¢g€65 1mol€h

Utilizando la ley de los gases ideales V=nRT/P=7,04-0,082-(273+25)/(780/760)=168 L H»
2013-Junio
Pregunta A3.-
a) Si la barra de Zn se disuelve, se esta oxidando formando iones Zn — Zn** + 2¢", y aportara esos
electrones a otra sustancia que se reduce y forma el gas, que es el hidrogeno 2H" + 2¢” — H, (g)
b) Los potenciales estandar de reduccion miden la tendencia a reducirse, que es a captar electrones,
comparada con la tendencia que tiene el hidrogeno. Dado que el Zinc se oxida y hace que el
hidrogeno se reduzca, su potencial serd negativo. La plata no se oxida por el hidrogeno, luego su
potencial serd positivo. (Valores reales: E° (Zn*/Zn)=-0,76 V y E° (Ag"/Ag)=+0,80 V)
¢) En la disolucién acuosa tendremos iones Ag” y CI'. El Zn solamente se puede oxidar (es una
barra), y en la disolucion solamente se puede reducir Ag” (el Cl" ya esta en su estado de oxidacion
mas bajo). Se produce reaccion si el potencial redox asociado es positivo, que es E=Ecauccion-Eoxidacion
=E° (Ag'/Ag)-E° (Zn*'/Zn) que sera positivo segiin lo indicado en apartado b, asi que si se producira
reaccion.
Pregunta B4.-
a) Reduccion: el N pasa de nimero de oxidacion +5 en nitrato a +2 en NO
Oxidacion: en S pasa de nimero de oxidacion -2 en sulfuro a 0 en S sélido.
Planteamos y ajustamos en medio 4cido:
Semirreaccion de reduccion: NOs;™ +4H" + 3¢ — NO + 2H,O
Semirreaccion de oxidacion: S* — S + 2¢”
El reactivo oxidante es NOs", que se reduce y oxida a S*.
El reactivo reductor es S*, que se oxida y reduce a NO;".
b) Muliplicamos las semirreacciones para iguala el nimero de electrones y sumamos, obteniendo la
reaccion ionica global
2NO; + 8H" + 3S* — 2NO + 4H,0 + 3S
La reaccion global es
3CuS + 8HNO; — 2NO + 4H,0 + 3S + 3Cu(NOs),
65 g HNO; 1 mol HNO; .1,4gdt%0%uﬁén.1000m§_144M

100 g-disotucion (1+14+16-3) g HNO; 1 em’ 1L

=1,36-10°C

=563g NaOH

=7,04mol H,

¢)
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L, 144molHNO; 3 melCuS  (63,5+32) g CuS
1 3£. 3. . > —46.4
d) 90-10 Tz 2 : 1 6,4 g CuS
2013-Modelo
Pregunta A2.-

a) Verdadera. En la reaccion redox el Sn se oxidaria y el Pb*" se reduciria, por lo que
E°=E°(Pb*"/Pb)-E°(Sn**/Sn)=0,125-(-0,137) > 0, espontéanea.

b) Verdadera. En la reaccion redox en medio acido el Sn se oxidaria y la reduccion seria del H" a
Hu(g), que tiene potencial cero. E°=E°(H"/H,)-E°(Sn**/Sn)=0-(-0,137) > 0, espontanea.

c) Falsa. Los potenciales de semirreaccion no se modifican por coeficientes estequiométricos.
Pb*" + 2Na — Pb + 2Na" ; E>=E°(Pb*"/Pb)-E°(Na'/Na)=0,125-(-2,713)=2,838 V

d) Verdadera. E°=E°(Sn*"/Sn)-E°(Na"/Na)=-0,137-(-2,713)=2,576 V

Pregunta B3.-

d) La reaccion que se produce es CaCOs + 2HCI — Ca** (ac) + 2CI (ac) + CO; (g) + H,O

No es una reaccion redox ya que no varia el estado de oxidacion de ningiin elemento.

Pregunta BS5.-

a) El Fe es el que se oxida, es el reductor, semirreaccion oxidacion: Fe — Fe¥' +3¢”

El Cu es el que se reduce, es el oxidante, semirreaccion reduccion: Cu®" + 2e” — Cu

La reaccion i6nica global, multiplicando la primera por 2 y la segunda por 3

2Fe +3Cu* — 2Fe’* +3Cu

b) E°=E°(Cu*'/Cu)-E°(Fe**/Fe®)=0,34-(-0,04)=0,38 V > 0, espontanea.

¢) En 30 mL de disolucion CuSQO, 0,1 M tenemos 0,03 L - 0,1 mol/L = 0,003 mol Cu**

Seglin la estequiometria de la reaccion n(Cu*")/n(Fe)=3/2, luego n(Fe)=(2/3)-0,003=0,002 mol

La masa de Fe necesaria sera 0,002 mol - 56 g/mol =0,112 g

2012-Septiembre

Pregunta B1.-

Ambas son en medio acido, ajustamos por el método del i6n-electron

a) Semirreaccion oxidacion: 2Br~ — Br; + 2¢

Semirreaccion reduccion H,O, + 2H" + 2e” — 2H,0

Reaccion ionica global: H,O, + 2Br + 2H" — Br, + 2H,O

Agente oxidante (se reduce) H.O,

Agente reductor (se oxida): Br’

a) Semirreaccion oxidacion: Sn** — Sn*" + 2¢”

Semirreaccion reduccion MnO, + 8H™ + 5¢” — Mn*" + 4H,0

Reaccion idnica global: 2MnO,~ + 5Sn*" + 16H" — 2Mn** + 5Sn*" + 8H,O

Agente oxidante (se reduce) MnOy4

Agente reductor (se oxida): Sn**

2012-Junio

Pregunta A3.-

a) Verdadera. Si se produce reaccion la barra de cobre se oxida pasando iones a la disolucion y los
iones de plata se reducen depositandose, por lo que E°=0,80-0,34=0,46>0, seria espontanea.

b) Falsa. Las dos especies son cationes y tenemos los potenciales estandar de reduccién de ambos,
por lo que no puede producirse una reaccion redox si no hay una especie que se oxide (una posible
reaccion de oxidacion seria Pb*" a Pb*", pero no se proporciona el potencial)

¢) Verdadera. Si se produce reaccion el plomo se oxida pasando iones a la disolucion y los iones de
cobre se reducen depositandose, por lo que E°=0,34-(-0,14)=0,48 > 0, seria espontaneo.

d) Falsa. Si es una pila es porque es espontanea, luego tendria que tener E>>0, pero tomando como
anodo el electrodo de plata y como cétodo el de Zn, E°=E°:s0d0-Enods=-0,76-(0,80)=-1,56 V < 0. El
electrodo plata seria el catodo

Pregunta B4.-

a) Catodo es reduccion, es la deposicion
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Ni*" +2¢"— Ni
b) El volumen de la capa de niquel seria 3-4-0,02=0,24 cm’
Utilizando el dato de la densidad, m=d-v=8,9-0,24=2,136 g
¢) El nimero de moles de Ni a depositar es n(Ni)=2,136/58,7=0,036 mol
1/2=n(Ni)/n(e") ; n(e-)=2-n(N1)=0,072 mol
n(e)=Q/F — Q=n(e)'F
[=Q/t = (n(e-)'F)/t — t=(n(e-)-F)/1=(0,072-96485)/3=2315,64 s
2012-Modelo
Pregunta 3A.-
a) El mayor potencial se conseguird colocando como catodo (reduccion) el que tenga mayor
potencial de reduccion (Pt*'/Pt), y como anodo (oxidacion), el que tenga menor potencial de
reduccion (AIP*/Al). El catodo sera una disolucion con iones Pt*" y el 4nodo un a barra metélica de
Al. E° pila = E° catodo — E° 4nodo = 1,20 - (-1,79)=2,99 V
b) Semirreaccion anodo, oxidacion: Al (s) — A" + 3¢
Semirreaccion catodo, reduccion: Pt*" + 2e” — Pt (s)
¢) Con mismo razonamiento que en apartado a, pero haciendo que sea mayor que cero para que sea
espontanea y por lo tanto pila, seria catodo de Cu*'/Cu y 4nodo de Sn*'/Sn. E° pila = E° catodo —
E° anodo = 0,34 - (-0,14)=0,48 V
d) Semirreaccion anodo, oxidacion: Sn (s) — Sn*" + 2¢”
Semirreaccion catodo, reduccion: Cu** + 2e” — Cu (s)
Pregunta 5B.-
a) Semirreaccion de oxidacion: H,O, — O, + 2H' + 2¢”
Semirreacion de reduccion: MnO4 + 8H™ + 5¢” — Mn*" + 4H,0
Reaccion idnica global: 2MnO, + 16H" + 5H,0, — 2Mn*" + 8H,O + 50, + 10H"
2MnOy4 + 6H" + 5H,0, — 2Mn** + 8H,0 + 50,

Reaccion molecular global: 2KMnO, + 3H,SO4 + SH,0, — 2MnSO4 + 8H,O + 50, + K,SO4
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Utilizando factores de conversion

5 ge) 0,2motkMnO;  SmelHz0; (2+2-16)gH,0,

4 1000mIL KMnO {ac| 2mol KMnO,  1mol H,O,

Con el primer factor obtenemos los moles de KMnO40,2 M en 15 mL de disolucion
Con el segundo factor usando la estequiometria obtenemos los moles de H,O,
Con el tercer factor usando la masa molar del H,O, obtenemos los gramos de = 0,255 g de H,O,
0.2559 _ ) 1275=12,75%

29
Utilizando factores de conversion

i 0,2 mol KMnO; 5melO;

mL KMnO,(ac)- :
! 1000 mEKMnOfae) 2molHkMrO;

Con el primer factor obtenemos los moles de KMnO40,2 M en 15 mL de disolucion
Con el segundo factor usando la estequiometria obtenemos los moles de O,
Aplicando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,0075-0,082-(273+27)/(700/760)=0,2 L
2011-Septiembre

=0,2559H,0,

La riqueza en peso es

=0,0075mol O,

Pregunta 3A.-

a) Semirreacciones de reduccion:

Acido nitrico: NO; +4H"+3 e — NO+2H,0
Acido sulfurico: SO +4H +2¢ — SO, +2 H,0

Acido clorhidrico: 2H +2e¢ — H,
Es importante tener en cuenta que para el acido clorhidrico no se puede plantear
2CI'— Cl, + 2 e porque es una oxidacion
Cl, +2 e — 2CI" porque aunque es una reduccion, el punto de partida es acido clorhidrico
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b) El potencial E° = E’cquccion — Eoxidacion

Con 4cido nitrico: E° = 0,96 — (0,34) = 0,62 V > 0 ; reaccion espontanea

Con 4cido sulfurico: E°= 0,17 — (0,34) =-0,17 V < 0 ; reaccioén no espontinea

Con 4cido clorhidrico: E* = 0,0 — (0,34) =-0,34 V <0 ; reaccion no espontanea

Pregunta 4B.-

a) Oxidacion: Ni — Ni*'+2 e~

Reduccion: MnO, + 8H' + 5¢- — Mn*" + 4H,0

Obtenemos la reaccion idnica global sumando ambas tras igualar el numero de electrones:

multiplicando la primera por 6 y la segunda por 2.

2 MnOs +5Ni+ 16H" — 2 Mn*" + 5 Ni*" + 8H,O

b) Calculamos el nimero de moles iniciales de cada uno

ny(MnOy") = 1,2:0,05 = 0,06 mol

no(Ni) = 14,7/58,7 = 0,25 mol

Seglin la estequiometria de la reaccion, para una reaccion completa n(MnO4)/n(Ni)=2/5=0,4

En este caso ng(MnO4 )/ny(N1)=0,06/0,25=0,24, menor que el valor de reaccion completa, luego esté

en exceso el reactivo indicado en el denominador, y el reactivo limitante es MnO4~

¢) Seguin la estequiometria de la reaccion, ng (Ni*") = no (MnOy4)-(5/2) = 0,15 mol

[Ni*],=0,15/0,050 =3 M

ns (Mn?") = ng(MnO,") = 0,06 mol ; [Mn*];=0,06/0,050=1,2M

d) n¢ (Ni) = np (Ni) - ns (Ni*") = 0,25 — 0,15 = 0,1 mol Ni

m; (Ni) =0,1-58,7=5,87 g Ni

2011-Junio

Pregunta 3A.-

a) Para decidir qué metal se oxida y cual se reduce, miramos los potenciales de reduccion: la plata

tiene mayor potencial de reduccion, luego tiene menor tendencia a oxidarse y se reducira, por lo que

sera el catodo, y el plomo seré el 4nodo

Anodo, oxidacion: Pb — Pb* + 2¢’

b) Catodo, reduccion: Ag" + e — Ag

¢) Reaccion i6nica: igualamos el numero de electrones y sumamos semirreacciones

Pb — Pb*" + 2¢

2(Ag te —Ag)

Pb +2Ag" — Pb*" + 2Ag

Reaccion global Pb + 2AgNO; — Pb(NOs),+ 2Ag

d) E° pila = E° catodo — E° anodo = 0,80 - (-0,13)=0,93 V

Pregunta 4B.-

a) El cloro gaseoso tiene numero de oxidacion cero, luego se ha oxidado desde ion CI

El ion Mn*" se ha reducido desde ion Mn*

Semirreaccion oxidacion: 2ClI" — CI, + 2¢

Semirreaccion reduccion: MnO, + 4H" + 2e” — Mn** + 2H,O

Reaccion idnica: 2Cl' + MnO2 + 4H" — Cl, + Mn*"+H,0

b) 4HCI + Ml’lOz —> Clz + Ml’lClz + HzO

¢) Calculamos el nimero de moles en 7,3 L de gas en esas condiciones:

n=PV/RT = 1-7,3/0,082-:(273+20)=0,3 mol Cl,
1 motMnO; (55+2-16)gMnO,

0.3 > 1mel€l 1molMnO;

d) De acuerdo a la estequiometria de la reaccion, el nimero de moles de acido clorhidrico es cuatro

veces que el de cloro gaseoso, 1,2.

La masa molar del acido clorhidrico es 1+35,5 = 36,5 g/mol HCI

Para tener 1,2 moles necesitaremos 1,2 mol - 36,5 g/mol = 43,8 g HCI

=26,1g MnO,
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. 43,8 . : :
Como la riqueza en peso es del 38 % Zng' 100, quiere decir que necesitaremos

43,8/0,38=115,26 g.

Utilzando la densidad proporcionada y cambiando unidades, el volumen sera

115,26 g/1180 g'L.'=0,0977 L= 97,7 mL

2011-Modelo

Pregunta 3A.-

a) Razonamos la situacion: es una disolucion con iones Zn**, que se tendrian que reducirse para
pasar a Zn y lamina de cobre Cu se tendria que oxidarse (pasaria a Cu®"). E = Ecduccion— Eoxidacion = -
0,76 -0,34 = -1,1 V, negativo, no se produciria.

Teniendo clara la situacion se puede decir que como E° (Zn*/Zn) < E° (Cu**/Cu), no se produce
reaccion.

b) Zn** +2 e~ — Zn E° =-0,76 V
Cu—Cu+2¢ E®=-0,34 V (potencial de oxidacion, cambiamos el signo)
7n*" + Cu — Zn + Cu*" E°=—1,10 V Al menos es necesario aplicar 1,10 V

¢) Polo negativo = CATODO = semirreaccion de reducciéon = Zn

Polo positivo = ANODO = semirreaccion de oxidacién = Cu

Nota: es celda electrolitica, no pila, se mantiene catodo-reduccion y anodo-oxidacion, pero como
cambian polos respecto a pila, y en este caso: &nodo = positivo, y catodo = negativo

d) Reaccionaran espontaneamente pues E > 0

Cu*+2e — Cu °=0,34V

Zn —7Zn*" +2¢ %=0,76 V (potencial de oxidacion, cambiamos el signo)
7n*"+ Cu — Zn + Cu*" E°=1,10V

Pregunta 4B.-

a) SR oxidacion: 21" - L +2 e

SR reduccion: Cr,O* + 14 H ' +6¢e¢ — 2 Cr’* +7 H,O

b) R i6nica: CI'2072_ +6 +14 H+ —2 CI‘3+ +3 Iz +7 HzO

oxidante: K,Cr,O7; reductor: Nal (también es valido Cr,O,*" y I, respectivamente)

C) KzCI'207 + 6Nal +7 HzSO4 e CI'z(SO4)3 +3 Na2804 + KzSO4 +3 Iz +7 Hzo

d) En 100 mL de disolucién 0,2 M de dicromato, hay n=M x V=0,1x 0,2 = 0,02 moles de
dicromato que oxidan a 0,02 x 6 = 0,12 moles de Nal M =0,12 moles / 0,12L=1M

2010-Septiembre-Fase General
Cuestion 3A.-

Dados los siguientes pares redox: Mg*/Mg; CL/Cl™; AI**/Al; Ag'/Ag

a) Mg*" +2¢” — Mg

Cl,+2e —2CI°

AP +3e” — Al

Ag'+e — Ag

b) En una reaccion red-ox, AG = —nFE, a mayor potencial mayor tendencia a producirse.

El oxidante mas fuerte es el elemento que tiene mayor tendencia a reducirse, es decir, la forma
oxidada del par de mayor potencial de reduccion, el Cl..

¢) El reductor mas fuerte es el elemento que tiene mayor tendencia a oxidarse, es decir, el que
tenga mayor potencial de oxidacion, lo que equivale a menor potencial de reduccion, que
corresponde con la forma reducida del par de menor potencial

Par de menor potencial = Mg*"/Mg. Forma reducida del par = Mg.

El reductor més fuerte es el Mg.

d) No. EI AI*" esta en su maximo estado de oxidacion y por lo tanto no puede ser oxidado por
ningun agente oxidante.

Problema 2B.-

a) En los dos recipientes de producirse alguna reaccion sera la reduccion del cation metalico
mediante la oxidacion del Cu.
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*  Primer recipiente. Cobre metalico en disolucion de sulfato de cinc (Zn*, SO,%).
ZnSO4 + Cu — CuSO4 + Zn
Semirreaccion de reduccion: Zn** +2 e— — Zn E°=-0,76 V
Semirreaccion de oxidacion: Cu — Cu*" +2 e~ E°=-0,34V

Zn* + Cu — Zn+ Cu* E°r=-1,10V
Para la reaccion redox, la energia libre se relaciona con el potencial
AG® = —nFE°
E° <0 — AG®°> 0 Proceso no espontaneo
* Segundo recipiente. Cobre metalico en disolucion de nitrato de plata (Ag’, NO5").
2AgNO; + Cu — Cu(NOs), + 2Ag
Semirreaccion de reduccion: 2(Ag" + e— — Ag) E°=0,80V
Semirreaccion de oxidacion: Cu — Cu*" +2 e E°=-0,34V
2Ag" +Cu — 2Ag+ Cu™ °r=0,46 V
E°>0 — AG®° <0 Proceso espontaneo
Se oxida el cobre (Cu) y se reduce el cation plata (Ag")
b) 2AgNO;s + Cu — Cu(NOs), + 2Ag
Por estequiometria, conocida la masa de nitrato de plata que reacciona se calcula la cantidad de
cobre que se oxida.
moles Cu=n(Cu)
n(Cu) 1 _1
" (AgNO3)_ > =n(Cu)= > n(AgNO,)
Como se tratade unadisolucion M =nlV =n=M -V

n(Cu):%M-V:o,s-l-100*3:0,05mozes

m(Cu)=n(Cu)-M (Cu)=0,05mol-63,5 g/mol=3,175g
2010-Septiembre-Fase Especifica
Cuestion 3A.-
KzCI‘zO7 + Nal + HzSO4 — CI’z(SO4)3 + Iz + Na2804
El cromo gana electrones y se reduce de numero de oxidacion VI a 111
El yodo se oxida y su nimero de oxidacion pasa de -1 a 0
a) Semirreacciones idnicas en medio acido
SR reduccion: Cr,0 + 14 H +6 ¢ — 2 Cr" + 7 H,O
SR oxidacion: 21" - L +2 ¢
b) Se combinan las reacciones para eliminar los electrones (multiplicamos la SR oxidacién por 3)
Cr,O4 +6I +14H - 2Cr"+3 1, + 7 H,0O
Oxidante: K,Cr,05; reductor: Nal (también es valido Cr,O;*" y I, respectivamente)
¢) Se completan las especies i6nicas formando sales, y los protones se transforman en moléculas de
acido.
KzCI‘zO7 + 6Nal +7 HzSO4 — CI‘z(SO4)3 +3 Na;SO4 + KzSO4 +3 Iz +7 HzO
d) Para que un proceso red-ox sea espontaneo, el potencial debe ser positivo (AG = —nFE). El
potencial de un proceso red-ox es la suma de los potenciales de cada una de las semirreacciones.
E°=E° (Cr,0,/ Cr’*) + E° (CI'/CL,) = E° (Cr,O7 / Cr’*) + (= E° (/CL/CI"))
E°=1,33 +(—1,36) =—0,03V < 0 Proceso no espontaneo
Problema 1B.-
Se nos plantea a justar la siguiente reaccion red-ox:
Cd + HNO; — Cd** + NO
Donde el Nitrogeno gana electrones y reduce su nimero de oxidacion de V a I, y el Cadmio se
oxida pasando su numero de oxidacion de 0 a II.
a) Semirreacciones idnicas en medio acido:
Semirreaccion de reduccion : NOs” + 4H™ + 3¢” — NO + 2H,O
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Semirreaccion de oxidacion : Cd — Cd*" + 2e”
Reaccion ionica global: se combinan las reacciones idnicas para eliminar electrones
2(NO; +4H" + 3e” — NO + 2H,0)
3(Cd — Cd* +2¢)
2NO; +3Cd + 8H" — 2NO + 3Cd** + 4H,0
Conocida la reaccion idnica global se obtiene la molecular completando los iones que se
transforman en acidos y sales. Teniendo en cuenta que el acido que se va a emplear es el acido
nitrico, las sales que se formaran seran nitratos.
8HNO; + 3Cd — 2NO + 3Cd(NOs), +4H,0
Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) El potencial de un proceso red-ox es la suma de los potenciales de cada una de las
semirreacciones.
E°=E° (NO;/NO) + E° (Cd/Cd*") = E° (NO;/ NO) + (= E° (/Cd*'/Cd))
E° =0,96 + (- 0,40)=1,36 V>0
Para que un proceso red-ox sea espontaneo, el potencial debe ser positivo (AG = —nFE), por lo que
s una reaccion espontanea.
¢) Utilizando factores de conversion

0.2 1molcd 8molHNO; 1LHNO;(ac)
29 €d 112g€d 3motEd  12molHNO;

Con el primer factor obtenemos los moles de Cd en 20,2 g

Con el segundo factor usando la estequiometria obtenemos los moles de acido nitrico.

Con el tercer factor usando la concentracién obtenemos el volumen de disolucion.
2010-Junio-Coincidentes

Cuestion 3A.-

El potencial de reduccion normal del cobre es mayor que el del magnesio, luego tiene mayor
tendencia a reducirse: el electrodo de Cu serd el catodo y el de Mg el anodo.

a) Anodo, oxidacion

Mg(s)— Mg*" +2¢

b) Catodo, reduccion

Cu*" + 2e — Cu(s)

c) Mg(s) + Cu*" — Mg*" + Cu(s)

d) EOZECétOdO'EénodOZO,34'('2,37):2,71 V >0

Problema 1B.-

a) Semirreaccion de oxidacion: Bi(s) — Bi*" + 3¢

Semirreaccion de reduccion: NO; +4H" +3e” — NO + 2H,0

b) Bi(s) + 4HNO3 — Bi(NOs); + NO + 2H,0

¢) Segun la estequiometria de la reaccion, 4-n(Bi)=n(HNO>)

n(B1)=58,5/209=0,28 mol

n(HNO;)=4-0,28=1,12 mol

14=n(HNOs)/V(disolucion HNOs) ; V(disolucion HNOs)=1,12/14=0,08 L = 80 mL

d) Seglin la estequiometria de la reaccion n(Bi)=n(NO)

Utilizando la ley de los gases ideales:

V=nRT/P=(0,28-0,082:(273+25))/1=6,84 L de NO

2010-Junio-Fase General

Cuestion 3A.-

a) FALSO. La reaccion de reduccion tiene lugar en el catodo y la de oxidacion en el anodo.
b) VERDADERO. La reduccion en una pila Daniell se lleva a cabo en el catodo cuando los cationes
Cu?®" presentes en el electrolito se adhieren sobre el electrodo aceptando dos electrones y cargando
al electrodo positivamente.

¢) FALSO. En una pila el polo negativo es el anodo.

=0,04 L=40mL HNO,(ac)

Pagina 26 de 39



mailto:enrique@fiquipedia.es

Ejercicios Quimica PAU Comunidad de Madrid 2000-2020. Soluciones Electroquimica
enriqgue@fiquipedia.es Revisado 20 octubre 2019

d) VERDADERO. El Zn metalico que se encuentra en el electrodo se oxida a Zn** cediendo sus
electrones a la barra (4nodo) que se carga negativamente y pasando el a la disolucion en forma
idnica (Zn*").

Problema 1B.-

a) Semirreaccion catodica: Los cationes calcio (IT) se reducen a calcio metalico

Ca* +2¢ — Ca

Semirreaccion anddica: Los iones cloruro se oxidan y forman cloro molecular

2ClI" - Cl,+ 2e”

b) Utilizando factores de conversion

12€ 1metes 1molCl,

—=1,79mol Cl,
1s 96485€ 2mole

Con el primer factor obtenemos la carga que circula en 8 horas con una corriente de 12 A=12 C/s

Con el segundo factor usando el Faraday obtenemos los moles de electrones que han circulado

Con el tercer factor usando la estequiometria obtenemos los moles de Cl,

Utilizando la ley de los gases ideales (se podria pensar en usar 22,4 L como volumen en

condiciones normales ya que son 273 K y 1 atm, pero el dato a usar de enunciado es R)

PV=nRT — V=1,79-0,082-273=40,1 L Cl,

¢) Utilizando factores de conversion

2Ogea_lme%€a_ 2mote- 96485€ 1s  1h

40g€Ca 1molCa 1mele 12€ 3600s

Con el primer factor obtenemos los moles de Ca en 20 g

Con el segundo factor usando la estequiometria obtenemos los moles de electrones

Con el tercer factor usando el Faraday obtenemos la carga que ha circulado

Con el cuarto factor usando la corriente de 12 A = 12 C/s obtenemos el tiempo en segundos

2010-Junio-Fase Especifica
Cuestion 3A.-

a) Oxidantes (se reducen): Cl,, 1, Fe**

Reductores (se oxidan): CI', I y Fe*

b) E°=1,36 — 0,53 = 0,83 V > 0 Espontanea

¢) E°=0,53 - 0,77 = —0,24 V <0 No espontanea

d) Reduccion: Cl,+2e — 2CI°

Oxidacion: 21" — I, + 2e”

I6nica global: Cl, + 2" — 2C1 + I

Problema 2B.-

a) Oxidacion: S* — S +2e”

Reduccion: NO; +2 H" + le” — NO, + H,O

b) HQS + 2HNO3 d S + 2N02 + 2H20

Oxidante: HNOs

Reductor: H,S

c¢) La proporcion es 1 mol S por cada 2 de acido nitrico.
m(S) = n(S)M(S)=32-2n(HNO;) = 16-m(HNO;)/M(HNOs) = 16/(1+14+3-16)-1,39-24-0,65= 5,5 g
d) La proporcion es 1 a 1 en moles n(NO; )= n(HNO;) = 0,34
V=nRT/P = 0,34-0,082-298/(700/760) =9 L

2010-Modelo

Cuestion 3A.-

c¢) Verdadera. H tiene estado de oxidacion +1 en H,O y 0 en H,; se reduce, luego actiia como
oxidante.

8-:3600s-

=2.23h

Problema 2B.-

a) Catodo: Bi** +3e” — Bi (s) E°=0,29 V
Anodo: 2CI" — Cl, (g) + 2¢” E°=—1,36 V
2 BiCl; — 2Bi (s) + 3CL (g) E°r=1,07V
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obien 2 Bi*'+ 6 CI' — 2 Bi(s) + 3 Cly(g)

b)n(e)=ItF=1,5-7200/96485=0,112 moles de "

n(Cly) = 0,112 /2 = 0,056 moles; V (Cl,) =nRT /P = 0,056 - 0,082 - 298 / 1 = 1,37 L de Cl,

n(Bi) =0,112 /3 = 0,037 moles; m (Bi) = 0,037 - 209,0 = 7,73 g de Bi

2009-Septiembre

Problema 2B.-

a) Oxidar el ion bromuro (Br’) con nimero de oxidacién -1 pasard a bromo gas (Br;) con nimero de
oxidacion 0.

La reduccion sera del oxigeno en el peroxido de hidrégeno donde tiene nimero de oxidacion -1 que
pasard a -2 en el agua.

Semirreaccion oxidacion: 2Br — Br, (g) + 2¢”

Semirreaccion reduccion: H,O, + 2H™+ 2e — 2H,0

Reaccion global: H,O, + 2NaBr + H,SO, — Br; (g) + 2H,0 + Na,SO4

b) E°Gioba=E reduccion —E oxidacien=1,77-1,06=0,71 V

¢) M=n(H,0,)/V(H:0,): El nimero de moles de peréxido de hidrogeno sera 0,2-0,06=0,012
Segun la estequiometria de la reaccidn, la proporcion entre moles de perdxido de hidrégeno y de
bromuro de sodioesde 1 a 2,

n(H,0O,) /n(NaBr) = 2

luego n(NaBr) serian 2:0,012=0,024 moles de bromuro de sodio.

La masa molar del bromuro de sodio es 23+80=103 g/mol NaBr

El nimero de gramos de 0,024 moles es de 0,024 mol-103 g/mol=2,47 g

d) Segun la estequiometria de la reaccion, la proporcion entre moles de peroxido de hidrogeno y de
bromo gaseoso es 1 a 1, luego el nlimero de moles de bromo gasesoso es también 0,012
Utilizando la ley de los gases ideales

V=nRT/P = 0,012-0,082-(273+150)/(790/760) = 0,4 L

2009-Junio

Cuestion 4.—

a) No se puede producir la primera, ya que en ella s6lo hay oxidacion (tanto ion Br- como Cl- se
oxidan y pasan a bromo y cloro gas respectivamente), pero no hay elementos que se reduzcan, por
lo que no es un proceso redox posible.

b) Semirreaccion oxidacion: Zn (s) — Zn**(ac) + 2¢

Semirreaccion reduccion: NOs (ac) + 4H™ + 3e” — NO (g) + 2H,O

¢) 3(Zn (s) — Zn*'(ac) + 2¢)

2(NOs(ac) +4H™ + 3¢ — NO (g) + 2H0)

3Zn(s) + 2NO; + 8H"— 2NO (g) + 2H,0 + 3Zn*

d) E°Gioba=E reduccion —E°0xidacien=0,96-(-0,76)=1,72 > 0 si es espontanea ya que AG® = —nFE° es
negativo.

Problema 2B.-

a) Se trata de una electrolisis: la reduccion de los iones Cu*" es un proceso no espontaneo de
acuerdo a la semirreaccion catddica

Cu®" +2e¢ — Cu (s)

Calculamos el nimero de moles de electrones que han circulado: n(e”) = [-t/F =5-656/96485 = 0,034
De acuerdo a la estequiometria de la reaccion n(e’)=2-n(Cu), luego sabemos que se han depositado
n(Cu)=0,034/2= 0,017 moles de Cu.

Como se han depositado 1,08 g, M=1,08 g/ 0,017 moles = 63,5 g/mol es la masa atomica Cu

b) En el 4&nodo se oxidan los iones CI" a cloro gas de acuerdo a la semirreaccion anddica

2ClI' - Cl, + 2¢

De acuerdo a la estequiometria de la reaccion n(e’)=2-n(Cl,), luego se deprenderan n(Cl,)=0,034/2=
0,017 moles de CL.

Utilizando la ley de los gases ideales, V=nRT/P = 0,017-0,082-(273+20)/(760/760)=0,408 L

¢) Si el peso del catodo no variaba es porque se habian depositado todo el cobre que habia en la
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pieza metalica con un peso total de 4,11 g.

Calculamos el nimero de moles de electrones que han circulado: n(e”) = I-t/F =5-25-60/96485 =
0,0777

De acuerdo a la estequiometria de la reaccion n(e’)=2-n(Cu), luego sabemos que se han depositado
n(Cu)=0,0777/2= 0,03885 moles de Cu.

Como la masa atomica del cobre es 63,5 g/mol, se han depositado 0,03885 moles- 63,5 g/mol =
247 g

Como la pieza metalica era de 4,11 g, el contenido en % peso era de (2,47/4,11)-100 = 60%
2009-Modelo

Cuestion 4.—

a) En reactivos, Cr,O7* ", el nimero de oxidacion del cromo es +6

En productos, Cr**, el nimero de oxidacion del cromo es +3

b) Semirreaccion oxidacion: Fe** — Fe** + l¢

Semirreaccion reduccion: Cr,O7 + 14H" +6e— 2Cr’* + 7H,O

¢) Multiplicando la semirreaccion de oxidacion por 6 y sumando con la de reduccion:

6Fe* + Cr,07 + 14H" — 6Fe’* +2Cr" + 7H,0

d) E°rota = Ereduccion — E oxidacion = 1,33 — 0,77 = 0,56 V > 0 luego si es espontanea

Problema 2A.—

a) Catodo, semirreaccion reduccion: M™ + xe- — M

Anodo, semirreaccion oxidacion: Cl- — Cl, + 2¢

b) Aplicando la ley de los gases ideales calculamos el nimero de moles de cloro molecular
liberados en el anodo n=PV/RT=1-0,79/0,082-(273+25)=0,0323 mol de Cl,

Segun la estequiometria de la reaccion, el nimero de moles de electrones que han circulado es el
doble n(e’)=2-n(Cl,)= 0,0646 mol

Como n(e")=I't/F, despejamos I = n(e’)-F/t = 0,0646-96485/(69,3-:60)=1,5 A

¢) Desconocemos el nimero de oxidacion del metal, pero sabemos su masa atomica y que se han
depositado 1,098 g, luego el numero de moles es de 1,098 g/ 50,94 g/mol = 0,0216 mol de M.
Seglin la estequiometria de la reaccion, el nimero de moles de electrones que han circulado, que ya
conocemos, es X veces mayor n(e’)=x-n(M); Despejando, x= 0,0646/0,0216 =2,99, luego podemos
concluir que el nimero de oxidacion del metal es +3.

La masa molar de la sal MCl; serd 50,94 + 3-35,5=157,44 g/mol MCl;

2008-Septiembre

Cuestion 4.—

a) Anodo, semirreaccion oxidacion: Cu — Cu®* + 2¢”

Catodo, semirreaccion reduccion: Ag™ + le” — Ag

b) Multiplicando la semirreaccion de reduccion por 2 y sumando la de oxidacion:

Reaccion global i6nica: Cu +2Ag" — Cu*" + 2Ag

Reaccion global molecular: Cu + 2AgNO; — Cu(NOs), + 2Ag

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
c¢) Es una pila galvéanica porque permite obtener energia eléctrica a partir de energia quimica de
forma espontéanea, ya que E°yi.=E citodo-E’n0ds=0,8-0,34=0,46 V > 0

La plata tiene mayor tendencia a reducirse que el cobre, por lo que al cerrar un circuito mediante
conductores y mediante un puente salino con iones NOs', la plata se reduce oxidando al cobre y
circula corriente eléctrica.

d) AG°= —nFE°, como E°> 0, AG° <0 y es espontanea.

2008-Junio

Problema 2A.—

a) MnOy oxida, es el oxidante, se reduce: nimero de oxidaciéon Mn pasa de +7 a +2

H,0, se oxida; nimero de oxidacion de O pasa de -1 a 0, oxigeno gas.

Semirreaccion oxidacion: (HO, — 2H' +2e” + Oy)x5

Semirreaccion reduccion: (MnO4 + 8H' + 5¢- — Mn?" + 4H,0)x2
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Reaccion idnica global: 2MnOy, + 5H,0, +6H" — 2Mn*" + 8H,0 + 50,

Reaccion molecular global: 2KMnO, + 5H,0,+3H,SO4 — 2MnSO; + K,SO, + 8H,O + 50,

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Seglin la estequiometria de la reaccion, por cada 5 moles de perdxido de hidrogeno se liberan 5
moles de oxigeno.

En 200 mL de peréxido de hidrogeno 0,01 M tenemos 0,01 mol/L - 0,2 L = 0,002 mol de H,O,
Se liberaran también 0,002 mol de O,

La masa molar de O, , M(0,)=2:16 = 32 g/mol O,

Se liberaran 0,002 mol - 32 g/mol = 0,064 g

¢) V=nRT/P = 0,002-0,082-(273+21)/(720/760)=0,051 L = 51 mL de O,

2008-Modelo

Problema 2B.-

a) MnOy oxida, es el oxidante, se reduce: nimero oxidaciéon Mn pasa de +7 a +2

SO, se oxida: nimero de oxidacién S pasa de +4 a +6

Semirreaccion oxidacion: (SO, +2H,0 — SO,* + 4H' +2¢)x5

Semirreaccion reduccion: (MnOy4 + 8H' +5¢” — Mn*" +4H,0 )x2

Reaccion idnica global 2MnO, + 580, +2H,0 — 2Mn** + 580> + 4H"

b) E%it=Eitodo-E inodo=1,51-0,17=1,34 V > 0 por lo que si es espontanea, ya que AG°<0.

¢) Segun la estequiometria de la reaccion, por cada 5 moles de dioxido de azufre necesitamos 2
moles de permanganato.

La masa molar de SO, es M(S0,)=32+2-16=64 g/mol SO,

En 0,32 g de SO, tenemos 0,32 g/64 g/mol = 0,005 mol, luego necesitaremos 0,002 mol de
permanganato. Como la concentracién de permanganato es 0,015 M, necesitaremos 0,002 mol /
0,015 mol/L=0,1333 L=1333 mL

2007-Septiembre

Problema 2A.—

a) El potencial de reduccion indica la tendencia a reducirse, y como el Cd tiene mayor valor
(niimero negativo mas pequefio), sera el que se reducira, pasando de cationes en la disolucion a
depositarse como solido en el catodo.

Anodo, Semirreaccién oxidacion: Mg (s) — Mg>" (ac) + 2¢°

Catodo, Semirreaccion reduccion: Cd** (ac) + 2¢” — Cd (s)

Reaccion global: Mg (s) + Cd*" (ac) — Mg (ac)+ Cd (s)

E®i1:=E citodo — Enodo=-040-(-2,37)=1,97 V > 0, espontanea.

b) Como la plata tiene mayor valor de potencial de reduccion, serd la que se reducira, pasando de
cationes en la disolucion a depositarse como solido en el catodo. Ahora el electrodo de Cd sera el
anodo.

Anodo, Semirreaccion oxidacion: Cd (s) — Cd*' (ac) + 2¢

Catodo, Semirreaccion reduccion: Ag' (ac) + le” — Ag (s)

Reaccion global: Cd (s) + 2Ag" (ac) — Cd*" (ac)+ 2Ag (s)

E%it=E’cit0do — E%n0do=0,80-(-0,40)=1,2 V > 0, espontanea.

2007-Junio

Cuestion 4.-

a) Reactivos: MnQOy : ion permanganato ¢ ion tetraoxidomanganato(1-) (segin [UPAC 2005 ya no
tetraoxomanganato(VII)))

H,0: : peroxido de hidrégeno (agua oxigenada)

Productos: Mn*": ion manganeso(2+), O: oxigeno molecular, H,O: agua.

Estado de oxidacion de O: -1 en H,O, , 0 en O,, y -2 en H,O

Estado de oxlidacién de Mn: +7 en MnOy "y +2 en Mn**

b) Semirreaccion oxidacion: (H,O, — 2H™ +2e” + O,)x5

Semirreaccion reduccion: (MnOg4 + 8H' + 5¢- — Mn** + 4H,0)x2

¢) Reaccion ionica global: 2MnO4 + 5H,0,+6H" — 2Mn?** + 8H,0 + 50,
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Reaccion molecular global: 2KMnO, + 5H,0,+3H,SO4 — 2MnSO, + K,SO, + 8H,0 + 50,

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
d) E%ow=E cit0do-En0de=1,51-0,70=0,81 V. AG°= —nFE°, como E° > 0, AG°® < 0 y es espontanea.
Problema 2A.-

a) Seguin la estequiometria de la reaccion, vemos que necesitamos 2 moles de Cu** por cada mol de
0., luego necesitaremos 8,2 moles de CuSO..

Masa molar de CuSO, = 63,5 + 32 + 4-16 = 159,5 g/mol CuSO..

Por lo tanto necesitaremos 8,2 mol - 159,5 g/ml = 1307,9 g de CuSO..

b) V=nRT/V=4,1-0,082-(273+25)/1=100,2 L

¢) Si planteamos la semirreaccioén de reduccion en el catodo

Semirreaccion reduccion: Cu®* (ac) +2¢” — Cu (s)

Vemos que por cada mol de Cu (s) necesitamos 2 moles de electrones.

En 2,9 g de Cu tenemos 2,9 g/63,5 g/mol = 0,04567 mol de Cu.

El nimero de moles de electrones n(e’)= 0,04567-2=0,09134 mol

n(e-)=I-t/F, luego t = n(e-)-F/1=0,09134-96485/1,8=4896 s = 81,6 min

2007-Modelo

Problema 1B.-

a) Semirreaccion idnica en el catodo donde se deposita cobre

Cu®* (ac) +2¢ — Cu (s)

54,5 g/ 63,5 g/mol = 0,86 mol de Cu se han depositado.

Segun la estequiometria de la reaccion, se necesitan el doble de nimero de mol de electrones, luego
han circulado n(e’)= 2-0,86=1,72 mol

Como n(e’)= I't/F, despejando I=n(e")-F/t = 1,72:96500/(60-60)= 46,1 A

b) Semirreaccion idnica en el electrodo donde se deposita plata

Ag (ac) + 1e — Ag(s)

n(e’)= I't/F=46,1-2-3600/96500 = 1,72-96500/(60-60)= 3,44 mol

Segun la estequiometria de la reaccion, se necesitan el mismo numero de moles de electrones que
de plata, luego en 3,44 mol de Ag tendremos 3,44 mol - 107,9 g/mol = 371,2 g de Ag.
2006-Septiembre

Cuestion 4.-

a) Estados de oxidacion Cr: +6 en Cr,0;* , +3 en Cr’*

Estados de oxidacion O: -2 en Cr,O,* , H,C,04y CO,

Estados de oxidacion C: +3 en H,C,O4 , +4 en CO,

Estados de oxidacion H: +1 en H,C,0,

b) Semirreaccion oxidacion: H,C,O, — 2CO, +2H' + 2¢

Semirreaccion reduccion: Cr,O7% + 14H" + 6e— 2Cr** + 7TH,O

¢) Reaccion global multiplicando la de oxidacion por 3 y sumando:

CI'20727 + 3H2C204 ‘|'8H+ — 2CI’3Jr + 7H20 + 6C02

d) E°oa=E reduccion-E oxidacion=1,33-(-0,49)=1,82 V > 0, luego si es espontanea.

Problema 2A.-

a) MnOy oxida, luego se reduce: nimero de oxidacion pasa de +7 a +2

Semirreaccion oxidacion: (Fe*" — Fe** + le )x5

Semirreaccion reduccion: MnQO, + 8H' + 5¢- — Mn*" + 4H,0

Ecuacion idnica global: MnO, + 5Fe*" + 8H" — Mn** + 4H,0 + 5F¢’"

b) En 40 mL de FeSO4 0,1 M hay 0,1 mol/L - 0,04 L = 0,004 mol. El sulfato de hierro (II) en
disolucion esta totalmente disociado y tendremos el mismo niimero de moles de iones Fe**. Segun
la estequiometria de la reaccion por cada 5 moles de Fe* necesitaremos 1 mol de iones
permanganato, luego el nimero de moles de iones permanganato, y de permanganato de potasio,
serd 0,004/5=0,0008 mol. El volumen necesario de una disolucion de permanganato de potasio 0,02
M sera 0,008 mol / 0,02 mol/L = 0,04 L =40 mL

2006-Junio
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Problema 2B.-

a) Semirreaccion oxidacion: (H,O, — 2H" +2¢ + 0,)x5
Semirreaccion reduccion: (MnO4 + 8H' + 5¢- — Mn?" + 4H,0)x2
Reaccion ionica global: 2MnOy4 + 5H,0, +6H™ — 2Mn*" + 8H,0 + 50,
b) E°ow=E reduccion-E oxidacion=1,51-0,68=0,83 V > 0, luego si es espontanea.
c¢) Usamos la estequiometria de la reaccion, pero los 0,2 moles de permanganato porque no sabemos
si ha reaccionado todo lo afiadido (de hecho no es asi como se puede ver en apartado d): utilizamos
los moles de O, producidos, y sabemos que por cada 5 moles de O, producidos se necesitan 5 de
HzOz , luego H(OZ):H(HQOQ)
El nimero de moles de O, = PV/RT=1-2/0,082-(273+25) = 0,082 mol
Masa molar H,O, =2-16 + 2-1 = 34 g/mol H,0,
Necesitaremos 0,082 mol - 34 g/mol = 2,8 g de H,0,
d) Segun le estequiometria de la reaccion, por cada 5 moles de H,O, se necesitan 2 de
permanganato, luego han reaccionado 0,082-2/5=0,0328 mol de permanganato.
El nimero de moles de permanganato en exceso son 0,2 — 0,0328 = 0,167 mol
2006-Modelo
Cuestion 4.-
a) La facilidad de oxidarse, perder electrones, es opuesta a la facilidad para reducirse, que es captar
electrones, luego el orden sera el inverso al orden de potenciales de reduccion.
Ordenados de mayor a menor facilidad de oxidaciéon: Mg> Zn > Fe> Pb
b) Para que reduzca a otro metal, se oxidara, por lo que su potencial de reduccion sera pequeio.
Como E°(Fe’"/ Fe*") = 0,77 V y E°(Fe*’/Fe) = -0’44 V , para que pueda reducir al primero pero no
al segundo, su potencial de reduccion tiene que ser menor que el primero pero mayor que el
segundo, luego es el Pb que se oxida: Pb — Pb*" + 2¢”
Si reduccion es Fe*'/ Fe**, E°ou=E educcion-Eoxidacion=0,77-(-0,13)=0,8 V > 0 espontaneo.
Si reduccion es Fe*'/ Fe, Eou=E reauccion-E oxidacion=-0,44-(-0,13)=-0,31 V < 0 no espontaneo.
Problema 1B.-
a) Semirreaccién i6nica en el electrodo donde se deposita plata
Ag' (ac) + 1le — Ag (s)
Semirreaccion i6nica en el electrodo donde se deposita cobre
Cu* (ac) +2e — Cu (s)
2 /107,87 g/mol = 0,0185 mol de Ag depositados.
Como ambos electrodos estan en serie, por ambos pasa la misma corriente, la misma cantidad de
electrones. Segun la estequiometria de la reaccion, por cada mol de Ag (s) depositado se depositara
medio mol de Cu (s), luego se depositaran 0,0185/2=0,00925 mol de Cu (s), que suponen 0,00925
mol - 63,54 g/mol = 0,59 g de Cu (s)
b) Seglin la estequiometria de la reaccion, el nimero de moles de electrones, n(e’), es igual al
numero de moles de Ag (s) depositada, 0,0185 mol.
Como n(e’)= I-t/F, despejando t=n(e")-F/I = 0,0185-96500/10=178,5 s
2005-Septiembre
Problema 2B.-
a) Semirreaccion oxidacion: Au” (ac) — Au’* (ac) + 2¢
Semirreaccion reduccion: Au® (ac) + le” — Au (s)
Semirreaccion idnica global: 3Au”* (ac) — 2Au (s) + Au’* (ac)
b) Eototal:Eoreduccic’on'Eooxidacién: 1 ,70' 1 ,25:0945 V
¢) Usando factores de conversion
... 0,03melAu"  1mol Au” _

0,1 Edisolucion T Ldi on 3 —=
[Au’"]=0,001 mol/0,1 L= 0,01 M
d) Usando factores de conversion

0,001 mol Au®"
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: .. 0,03molAn- 2molAu 197 g Au
0,1 Ldisolucion - — . . =0,394gA
, | Ldisolucion 3 P ,394 g Au(s)
2005-Junio
Cuestion 4.-

a) SO;” : S estado de oxidacion +4, O estado de oxidacion -2

MnO, : Mn estado de oxidacion +7, O estado de oxidacion -2

SO,* : S estado de oxidacién +6, O estado de oxidacion -2

Mn**: Mn estado de oxidacion +2

b) SO;*" : ion sulfito o ion trioxidosulfato(2-) (segtin IUPAC 2005 ya no trioxosulfato(IV))
MnO, : ion permanganato o ion tetraoxidomanganato(1-) (segin IUPAC 2005 ya no
tetraoxomanganato(VII))

SO4* : ion sulfato o ion tetraoxidosulfato(2-) (segin IUPAC 2005 ya notetraoxosulfato(VI))
Mn’*: ion manganeso(2+)

¢) Semirreaccion oxidacion: (SOs* + H,O — SO4* + 2H" + 2¢™)x5

Semirreaccion reduccion: (MnO, + 8H' + 5¢” — Mn*" + 4H,0 )x2

d) Semirreaccion ionica global, multiplicando por 5 la semirreaccion de oxidacion y por 2 la
semirreaccion de reduccion

5S05* + 2MnO, + 6H" — 2Mn’*' + 3H,0 + 5S04~

Problema 2A.-

a) Identificamos reduccion y oxidacion:

Semirreaccion de reduccion: El Cr pasa de nimero de oxidacion +7 a +3

Semirreaccion de oxidacion: La Ag pasa de nimero de oxidacion 0 a +1

E° ot =E reduccion-E oxidacien=1,33-0,8 = 0,53 V

b) Seglin la estequiometria de la reaccion, por cada 6 moles de plata, se forman 3 moles de sulfato
de plata, es decir 2-n(Ag)=n(Ag,SO,)

En 2,158 g de Ag tenemos 2,158 g/107,9 g/mol = 0,02 mol = n(Ag), luego tendremos n(Ag,SO,)=
0,02-:3/6 = 0,01 mol de sulfato de plata. La masa molar de Ag,SO,4 es de 2-107,9 + 32 +4-16 = 311,8
g/mol, luego tendremos 0,01 mol -311,8 g/mol = 3,118 g de Ag,SO4

¢) Segun la estequiometria de la reaccion, por cada 6 moles de plata, se necesitan 7 moles de acido
sulfurico, es decir 7-n(Ag)=6-n(H>SO,).

Por apartado anterior sabemos que n(Ag)=0,02 mol, luego n(H,S04)=0,02-7/6=0,0233 mol.

La masa molar de H,SO4 es de 2-1 + 32 +4-16 = 98 g/mol, luego necesitaremos 0,0233 mol -98
g/mol = 2,28 g de H,SO,

El volumen necesario de una disolucion 1,47 g/L sera 2,28 g/ 1,47 g/L=1,55L
2005-Modelo

Cuestion 4.-

a) Semirreaccion oxidacion: S* [ S + 2e”

Semirreaccion reduccion: Cr,O,* + 14H" + 6¢™ 0 2Cr** + 7TH,O

Reaccion ionica global: Cr,07* + 14H" + 38> 0 2Cr** + 7TH,0 + 3S

EototalzEoreduccién-Eooxidaciénz1 ,33-0,14:1,19 V>0 espontétnea.

b) Semirreaccion oxidacion: (Sn** [ Sn** + 2¢") x5

Semirreaccion reduccion: (MnO, + 8H' + 5¢” 1 Mn** + 4H,0 ) x2

Reaccion ionica global: 2MnO, + 16H" + 5Sn** 0 2Mn*" + 8H,O + 5Sn**

Reaccion global: 2KMnO, + 16HCI + 5SnCl, I 2MnCl, + 8H,0 + 5SnCl, + 2KCl
Eototal:Eoreduccién—Eooxidacién:1 ,5 1—0, 1 5:1,36 V>0 esponténea.

2004-Septiembre

Cuestion 5.-

a) K,Cr,0y : estado de oxidacion de K es +1, de Cres +6 y de O es -2

HI : estado de oxidacion de Hes +1 y de I es -1

KI : estado de oxidacién de K es +1 y de I es -1
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Crl; : estado de oxidacion de Cres +3 yde I es -1

L, : estado de oxidacién de I es 0

H,O : estado de oxidacion de H es +1 y de O es -2

b) Semirreaccion oxidacion: 2I° — I, + 2¢

Semirreaccion reduccion: Cr,O,* + 14H" + 6e” — 2Cr*" + 7TH,0O

Reaccion idnica global: Cr,O7 + 14H" + 61" — 2Cr’" + 7TH,0 + 31,

Reaccion global: K,Cr,O; + 14HI — 2Crl; + 7H,0 + 31, + 2KI

Problema 1B.-

a) Catodo, semirreaccion de reduccion: Cr,O,* + 14H" + 6e” — 2Cr’" + 7H,0

(Curiosidad: misma semirreaccion que en cuestion 5 del mismo examen)

Por la estequiometria de la reaccion vemos que por cada mol de dicromato se necesitan 6 moles de
electrones.

b) n(e’)=I-t/F=2,2-15-60/96500=0,0205 mol de e-, que es la cantidad de Faraday ya que 1 F es 1 mol
dee.

¢) Segun apartado a y b, teniendo en cuenta que se ha reducido todo el dicromato, el nimero de
moles es 0,0205/6=0,0034 mol. La concentracion sera 0,0034 mol /0,02 L=0,17 M
2004-Junio

Cuestion 4.-

a) Falso. En el catodo la plata se reduce de Ag" a Ag y necesita 1 mol de electrones por cada mol de
Ag depositada.

b) Falso. Los protones tienen numero de oxlidacion +1 y no pueden oxidarse y que es su numero de
oxidacién mas alto.

¢) Falso. En el catodo se produce la reduccion de los cationes de Ag™ a Ag.

d) Verdadero. Lareduccion se produce en el catodo.

Problema 2B.-

a) Identificamos semirreaccion oxidacion y reduccion: el potencial de reduccion mayor es el del
oro, luego éste se reducird, y sera el cobre el que se oxide. También se puede plantear que el cobre
solido tan sdlo puede oxidarse, ya que no hay iones de cobre inicialmente en la disolucion.
Semirreaccion de oxidacion: Cu — Cu*" + 2¢”

Semirreaccion de reduccion: Au*™ + 3¢ — Au

Reaccion idnica global: 2Au*" + 3Cu — 2Au + 3Cu**

E°ota=E reduccion-E oxidacion=1,92-0,34=1,18 V > 0 espontanea.

b) Segin la estequiometria de la reaccion, por cada 2 moles de Au’" obtenemos 3 moles de Cu*”,
2-n(Cu*)=3-n(Au’")

En 100 mL de disolucion 107 M del ion Au** tenemos 10~ mol/L - 0,1 L =10"* mol =n(Au*")
Luego obtendremos n(Cu*")=3/2-10"* mol de Cu, y la concentracion [Cu*'], sera 3/2-10™* mol /0,1
L=1,510"M

2004-Modelo

Cuestion 4.-

a) 1) 2Br + I, — Br, + 2I

E° ot =E reduccion-E oxidacion=0,54-1,07=-0,53 V < 0 no espontanea.

ll) Cl, + 2Br — 2CI' + B,

Eotota]:Eoreduccién'Eooxidaci(’)n:1 ,36-1,0720,29 V>0 espontémea.

lll) 2I'+CL — L, + 2CI

Eotota]:Eoreduccién'Eooxidaci(’)n:1 ,36-0,5420,82 V>0 espontémea.

b) La mas oxidante es la que mas facilmente se reduzca, por lo que serd la que mayor potencial de
reduccion tenga, F,

La maés reductora de entre las dadas (realmente son haldégenos y son oxidantes) serd la que mas
facilmente se oxide, por lo que sera la que menor potencial de reduccion tenga, que sera I,
Problema 2A.-

a) Reaccion en el electrodo donde se deposita plata
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Ag (ac) + 1e — Ag(s)

Reaccion en el electrodo donde se desposita cobre.

Cu®* (ac) +2¢ — Cu (s)

Como estan en serie, el nimero de moles de electrones que circula serd el mismo, y el nimero de
moles de cobre depositado sera la mitad que el de plata 2-n(Cu)=n(Ag)

En 3 g de Ag tenemos 3 g /107,9 g/mol = 0,0278 mol=n(Ag)

Luego se habran depositado 0,0278/2=0,0139 mol de Cu, que suponen 0,0139 mol - 63,5 g/mol =
0,88 g de Cu.

b) El nimero de moles de electrones es el mismo que el numero de moles de Ag. Como n(e)=It/F,
despejando y sustituyendo t = 0,0278-96500/2 = 1341 s

2003-Septiembre

Problema 1B.-

a) El Br pasa de estado de oxidacion -1 a 0, se oxida.

El S pasa de estado de oxidacion +6 a +4, se reduce

Semirreaccion i0nica oxidacion: 2Br — Br, + 2¢

Semirreaccion ionica reduccion: SO,” + 4H' +2¢- — SO, + 2H,0

Semirreaccion ionica total: 2Br” + SO + 4H" — Br, + SO, +2H,0

Semirreaccion neta molecular: 2KBr + 2H,SO4 — Br, + SO, + 2H,0 + K,SO,

Se indica molecular pero no todo son moléculas; se pide reaccion usando formulas de compuestos.
b) Seglin la estequiometria de la reaccion ajustada n(KBr)/n(Br;)=2

La masa molar de KBr es 39+80=119 g/mol KBr

En 20 g de Kbr tenemos 20 g/119 g/mol = 0,168 mol = n(KBr)

n(Br,)=n(KBr)/2= 0,168/2=0,084 mol

La masa molar de Br, es 2:80=160 g/mol, luego obtendremos 0,084 mol - 160 g/mol = 13,44 g, que
con la densidad indicada suponen 13,44 g / 2,8 g/cm’® = 4,8 cm® de Br,

2003-Junio

Cuestion 4.-

) E%ot=E reduccion-E oxidacion= E°(Fe*'/ Fe) - E%(Zn**/ Zn) = -0,44 -(-0,77)=0,33 > 0 — AG <0,
espontanea

b) E°ou=E reduccion-E oxidacion= E°(H'/Hz) - E°(O./H,0) =0 - 1,23=-1,23 <0 — AG > 0, no espontanea,
solo puede llevarse a cabo por electrolisis.

C) EototaleOreduCCién_Eooxidaciénz EO(Iz/ I) - EO(FCH/FGH) = 0,53 -(0,77)=-0,24 <0-—-AG >0, no
espontanea, solo puede llevarse a cabo por electrélisis.

d) E°ow=Ereduccion-Eoxidacion= E°(Cr’*/Cr*") - E°(Fe*"/ Fe) =-0,42 -(-0,44)=0,02 > 0 — AG <0,
espontanea

Problema 1B.-

a) Semirreaccion idnica en el catodo Cu** + 2¢” — Cu

Segun la estequiometria la relacion entre nimero de moles, n(e’)/n(Cu)=2

En 5g de Cu tenemos 5g/ 63,5 g/mol = 0,0787 mol, luego n(e")= 2-0,0787=0,1574 mol

Como n(e-)=Q/F, despejamos y sustituimos Q= 0,1574 mol - 96500 C/mol = 15189,1 C

b) Semirreaccion idnica en el anodo 2H" + 2e" — H, (g)

Segun la estequiometria la relacion entre nimero de moles, n(e’)/n(H,)=2, luego n(H,)= 0,0787 mol
Aplicando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,0787-0,082-(273+30)/(770/760)= 1,93 L
2003-Modelo

Cuestion 4.-

a) El oxidante mas fuerte es el que mas tendencia tiene a reducirse, que tendré el mayor potencial de
reduccion, de entre las especies dadas es Ag"

El reductor més fuerte es el que mas tendencia tiene a oxidarse, que tendréa el menor potencial de
reduccion, de entre las especies dadas es Mg.

b) En el primer caso (recipiente de Cu y disolucion con iones Fe*") las semirreacciones ionicas son
Reduccion Fe** + 2e” — Fe
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Oxidacion Cu — Cu*" + 2¢”

E° 0 =E reduccion-E oxidacien= -0,44 - 0,34 =-0,1 < 0, no espontdnea. No ocurriria nada.

En el segundo caso (recipiente de Fe y disolucion con iones Cu?") las semirreacciones idnicas son
Reduccion Cu** +2¢” — Cu

Oxidacion Fe — Fe*" + 2¢”

E° ot =E reduccion-E oxidgacion= 0,34 -(-0,44) = 0,1 > 0, espontanea, parte del recipiente pasaria a la
disolucion ya que el Cu*" oxidaria al Fe.

¢) Las semirreacciones idnicas son

Reduccion Ag' + e — Ag

Oxidacion Pb — Pb*" + 2¢°

E°ota=E reduccion-E oxidacion=0,8-(-0,13) = 0,93 > 0, espontanea, si que se produciria la reaccion redox y
se depositaria Ag sobre la barra.

Problema 2A.-

a) Catodo, semirreaccion reduccion: 2H' + 2e” — H,

Anodo, semirreaccion oxidacion: 2ClI" — Cl, + 2¢

Importante: en el cdtodo se reduce el hidréogeno y no el sodio (no se produce la semirreaccion Na*
+ le-— Na ) ya que que el potencial de reduccion del sodio (no se da como dato, pero es un
elemento con tendencia a oxidarse, luego no tiene tendencia a reducirse y se puede razonar que
E°<0 (dato real E°=-2,71 V) por lo que E°(Na"/Na) < E°(H'/H) que es cero. Cualitativamente se
puede ver que los iones H' tienen un potencial de reduccion (tendencia a captar electrones)
superior a la de los iones Na" y por lo tanto se reduce los iones H' y no los Na*. En general en los
electrodos se descargaran primero aquellos iones de la disolucion que tengan el potencial de
reduccion mas elevado (en el caso de cationes) o mas bajo (en el caso de aniones).

b) Reaccion global: 2H' + 2CI" — Cl, (g) + Ha (g)

Segun la estequiometria de la reaccion, n(e’)/n(Cl,)=2
n(Cl,)=PV/RT=1-7/(0,082-(273+25))=0,286 mol, luego n(e-)=2-0,286 = 0,572 mol

Como n(e-)=It/F, despejando y sustituyendo t=0,572-96500/2= 27599 s = 7,7 h
2002-Septiembre

Cuestion 4.-

a) Semirreaccion oxidacion: Al — AI** + 3¢’

Semirreaccion reduccion: Cu®" + 2e” — Cu

Semirreaccion ionica global: 2Al + 3Cu** — 2A1" + 3Cu

E° 0t =E reduccion-E oxidacion= 0,34 -(-1,66) = 2 > 0, espontanea

b) Semirreaccion oxidacion: Mn — Mn*" + 2¢°

Semirreaccion reduccion: Pb** + 2" — Pb

Semirreaccion ionica global: Mn + Pb*” — Mn*" + Pb

Reaccion global: Mn + Pb(NOs), — Mn(NOs), + Pb

Eototm:Eoreduccién-Eooxidacién= -0,12 -(-1,18) = 1,06 > 0, esponténea

2002-Junio

Cuestion 4.-

a) Para reaccionar con el Fe, lo tendra que oxidar, lo que implica que el potencial de reduccion de
MnO, debe ser mayor que el del Fe: como lo es, el Mn se reducira y oxidara al Fe, produciéndose
reaccion.

Semirreaccion idnica reduccion: MnOy + 8H' + 5¢” — Mn*" + 4H,O

Semirreaccion i6nica oxidacion: Fe — Fe”" + 2¢°

Semirreaccion ionica global: 2MnO, + 16H' + 5Fe — 2Mn** + 8H,0 + 5Fe*"
Eotota]:Eoreduccién'Eooxidaci(’)n: 1,51 -(-0,44) = 1,95 > 0, esponténea

b) Para oxidar al H,O, el potencial de reduccion de MnO,4 debe ser mayor que el del H,O,: como lo
es, el Mn se reducird y oxidara al H,O,, produciéndose reaccion.

Semirreaccion idnica reduccion: MnOy + 8H' + 5¢” — Mn*" + 4H,O

Semirreaccion ionica oxidacion: H.O, — O, + 2H"+ 2¢
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Semirreaccion idnica global: 2MnO, + 16H" + 5 H,0, — 2Mn*" + 8H,0 + 50,+ 10H"
2M1’104_ +6H +5 HzOz — 21\/11’124r + 8H20 + 502
Eotot;ﬂ:Eoreduccién-EooxidaCién: 1,51 -(0,7) = 0,81 > 0, esponténea
2002-Modelo
Cuestion 3.-
a) El oxidante es Cr,O-> en la que el Cr tiene estado de oxidacion +6 y se reduce a Cr’* en la que el
Cr tiene estado de oxidacion +3, por lo que gana 3 electrones.
b) El reductor es Fe*" en la que el Fe tiene estado de oxidacion +2 y se oxida a Fe’* en la que el Fe
tiene estado de oxidacion +3, por lo que pierde 1 electron.
¢) Semirreaccion idnica oxidacion: Fe*” — Fe’™ + le
Semirreaccion i6nica reduccion: Cr,O7 + 14H" + 6e” — 2Cr*" + 7TH,0O
Semirreaccion idnica global: Cr,O7* + 14H" + 6Fe*” — 2Cr’* + 7H,0 + 6F¢e*"
Semirreaccion global: K,Cr,O7 + TH,SO4+ 6FeSOs — Cra(SO4); + 7TH20 + 3Fey(SO4); +K,S04
Problema 1B.-
a) Catodo, semirreaccion reduccion M* + xe” > M
Llamamos M al nombre del elemento metélico y x a la carga del cation.
Utilizando factores de conversion
1,26 g M- 1melM xmole _96500§_£
101,1gM 1molM 1mele- 2€
Con el primer factor obtenemos los moles de M en 1,26 g
Con el segundo factor usando la estequiometria obtenemos los moles de electrones
Con el tercer factor usando el Faraday obtenemos la carga que ha circulado
Con el cuarto factor usando la corriente de 2 A =2 C/s obtenemos el tiempo en segundos
1,26 - x-96500 _ 1800= x= 1800-101,1-2 —2.99~3
101,1-2 1,26-96500
b) Semirreaccion oxidacion: 2C1° — ClL (g) + 2¢
Utilizando factores de conversion
1molM 3mole- 1molCl,
1,26 gM 1011gM 1 —=0,01869mol Cl,
Con el primer factor obtenemos los moles de M en 1,26 g
Con el segundo factor usando la estequiometria obtenemos los moles de electrones
Con el tercer factor usando la estequieometria obtenemos los moles de Cl,
Utilizando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,01869-0,082:(273+27)/1= 0,46 L
2001-Septiembre
Cuestion 4.-
a) Se pide escribir el esquema, luego aparte de incluir
un dibujo, se pide escribir la notacion esquematica de
esa pila. La notacion siempre es anodo — puente salino
(indicado con ||) — catodo
Identificamos cual es el &nodo y cual el catodo en
funcion de los datos del enunciado: tendrd mayor
tendencia a reducirse el de mayor potencial estandar de
reduccion, es decir el cobre.
Zn(s) | Zn(NOs), || Cu(NOs), | Cu (s)
b) La funcion del puente salino es, manteniendo las celdas separadas quimicamente, cerrar
eléctricamente el circuito formado por las celdas y el conductor externo, permitiendo que se
transporte carga entre las celdas. En la pila en el anodo se oxida (el Zn pasa a la disolucién como
1ones positivos) y libera electrones que llegan por el conductor externo al catodo y permiten la
reduccion en el catodo (el Cu se deposita), lo que genera un desequilibrio de carga entre las celdas
que genera una diferencia de potencial que impediria que continuase circulando la corriente. El

=30-60s

Sustituyendo y despejando

Adaptado de fqprofes.net
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puente salino permite que se produzca un equilibrio de carga entre las celdas.

c¢) Las semirreacciones son

Anodo: Zn — Zn* + 2¢

Catodo: Cu** +2¢"— Cu

Reaccion global: Zn + Cu*" — Zn*" + Cu

El sentido de la corriente eléctrica es de catodo a anodo por el conductor externo (por convenio el
sentido es de potenciales mayores a potenciales menores, aunque los portadores de carga en este
caso son electrones con carga negativa y llevan sentido opuesto). El sentido de la corriente eléctrica
en el puente salino es de celda del anodo a celda del catodo.

d) El cobre se deposita en el catodo.

2001-Junio

Problema 1B.-

a) La oxidacion se produce al pasar Cl" a Cl,, nimero de oxidaciéon -1 a 0

La reduccion se producira al pasar NOs™ a NO,, nimero de oxidacion 5 a 4

2ClI' - Cl + 2¢

NO; + 2H  +le — NO,+ H,O

Multiplicando la semirreaccion de reduccion por dos y sumando, obtenemos la reaccidon ionica
global

2NO5; +4H" +2CI' — 2NO,+ 2H,0 + Cl,

2HNO;+2HCIl — 2NO,+ 2H,0 + Cl,

b) En 500 mL de disolucion 2 M tenemos 0,5 L - 2 mol/L = 1 mol de HCL.

Segun la estequiometria de la reaccion n(HCI)/n(Cl,)=2, luego n(Cl,)=0,5 mol Cl, si el rendimiento
fuese del 100 %, pero como es del 80%, tendremos 0,5-0,8=0,4 mol de CL..

Aplicando la ley de los gases ideales V=nRT/P=0,4-0,082-(273+25)/1=9,8 L

Problema 2B.-

a) En 5 g de Cu tenemos 5 g/ 63,5 g/mol = 0,07874 mol de Cu.

La reaccion de reduccion es Cu®* +2¢” — Cu

Seglin la estequiometria de la reaccion n(e’)/n(Cu)=2, luego para que se haya depositado esa
cantidad de cobre han tenido que circular 2-:0,07874=0,15748 mol de electrones.

[=Q/t, y como n(e-)=Q/F, I=Fn(e-)/t=96500-0,15748/(30-60)=8,44 A

b) En los 0,07874 mol de Cu que se han depositado hay 0,07874 mol -6,023-10* 4tomos/mol =
4,74-10** atomos

2001-Modelo

Cuestion 3.-

a) C + O, — CO,: C niimero de oxidacion +4

C + % O, — CO: C nimero de oxidacion +2

S + O, — SO:: S numero de oxidacion +4

S +3/2 O, — SOs;: S nimero de oxidacion +6

2000-Septiembre

Cuestion 3.-

a) El Sn*" se oxidaria a Sn*" y el Mn"" tendria que reducirse a Mn*" por lo que el potencial seria
E°=E°(MnO,/Mn*)-(Sn*"/Sn*")=1,51-0,15 > 0 luego si seria espontanea y se produciria.
Ajustamos en medio acido

Sn* — Sn*" + 2¢”

MnO, + 8H" + 5¢” — Mn*" + 4H,0

Si multiplicamos la segunda por 2 y la primera por 5 y sumamos obtenemos la reaccion ionica
global

2MnOy + 16H™ + 5Sn*" — 2Mn*" + 8H,O + 5Sn**

b) El Mn*" tendria que oxidarse a Mn"", y el NO5™ reducirse a NO por lo que el potencial seria
E°=E°(NO;/NO)-E°(MnO,/Mn*")=0,96-1,51< 0 luego no seria espontanea y no se produciria.
¢) E1 105 se oxidaria a 104y el Mn’* tendria que reducirse a Mn**, por lo que el potencial seria
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E°=E°(MnO,/Mn*")-E°(104/105)=1,51-165<0 luego no seria espontanea y no se produciria.

d) El Sn*" se oxidaria a Sn*" y el NO5™ tendria que reducirse a NO por lo que el potencial seria

E°=E°(NO;/NO)-E°(Sn*/Sn*")=0,96-0,15 > 0 luego si seria espontanea y si se produciria.

Problema 1A.-

a) En el compuesto MCl; el metal tiene nimero de oxidacion +2, luego la reaccion en el catodo sera

M* +2e - M

Planteamos con factores de conversion para no realizar redondeos intermedios
1melM 2mole 96500€ _1,3€ 3600s __ 3,08-2-96500

BOBGM = o TmolM imole 15 S 1h X 13-2-3600

(La masa atémica es aproximadamente el del Cobre, y coincide también el nimero de oxidacion)

b) La reaccion en el anodo sera

2ClI' - Cl, + 2¢

Segun la estequiometria de la reaccion n(e”)/n(Cl,)=2, luego n(Cl,)= 0,097/2=0,0485 mol

Utilizando la ley de los gases ideales V=nRT/V=0,0485-0,082-273/1=1,086 L

2000-Junio

Problema 1B.-

a) E1 CI" del HCI se oxida a Cl, y el Mn de MnO se reduce. Ajustamos en medio acido.

Semirreaccion oxidacion: 2ClI" — CI, + 2¢

Semirreaccion reduccion: MnO, + 2H" + 2¢” — MnO + H,O

Semirreaccion ionica global: MnO, + 2H" + 2Cl" — Cl, + MnO + H,O

Reaccion global: MnO, + 2HCl — Cl, + MnO + H,0O

b) Seglin la estequiometria de la reaccion ajustada, n(MnO,)/n(Cl,)=1

Aplicando la ley de los gases ideales en 2 L de Cl, en esas condiciones tenemos

n=PV/RT=1-2/0,082-(273+25)=0,0818 mol

¢) Segun la estequiometria de la reaccion ajustada, n(HCI)/n(Cl,)=2

Luego necesitaremos n(HCI)=2- 0,0818=0,1636 mol, para lo que sera necesario 0,1636 mol / 2 mol/

L= 0,0818 L de HC1 2 M.

2000-Modelo

Problema 1A.-

a) Semirreaccion de oxidacion: Zn — Zn** + 2¢”

Semirreaccion de reduccion: 2H™ + 2e” — H, (g)

Reaccion idnica global: Zn + 2H" — Zn* + H, (g)

Segun la estequiometria de la reaccion n(Zn)/n(H>)=1, luego con 0,5 mol de Zn tendremos la misma

cantidad de moles de H, (g), que segun la ley de los gases ideales en las condiciones dadas

ocuparan V=nRT/P=0,5-0,082-(273+77)/(700/760)=15,58 L

b) Ahora el Zn se reduciré en el catodo Zn** + 2e — Zn

[=Q/t ; Q=I't=1,5-2-3600= 10800 C. n(e") = Q/F=10800 / 96500 = 0,112 mol

Segun la estequiometria de la reaccion n(e-)/n(Zn)=2, luego se depositaran 0,112/2=0,056 mol

Como n(Zn)=m/Masmica, Mawsmica=m/n(Zn)=3,66/0,056 =65,36

=63,5g/mol M
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